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vant-propos

Cet ouvrage est conforme aux nouveaux programmes des classes de seconde année de « Mathématiques et Physique » (MP et
MP#*), et « Physique et Technologie » (PT et PT*) applicables dés la rentrée 2004.

Ce livre présente l'intégralité du cours de Chimie au programme des filieres MP, MP*, PT et PT* ; les parties de cours et les
exercices qui ne sont qu’au programme de I’une des deux séries sont clairement indiquées.

Tous les chapitres sont construits sur le méme plan :

« Le cours expose de fagon claire les différents points du programme. De nombreux exemples et applications permettent une
approche concréte et attrayante des diverses notions abordées. Les résultats a retenir sont bien mis en évidence et sont repris
en fin de chapitre dans une rubrique intitulée Ce Qu'il Faut Retenir (C.Q.F.R.).

« Les exercices, nombreux et variés, permettent une évaluation progressive et approfondie des connaissances et capacités.
Souvent extraits d'épreuves de concours, ils sont classés en deux rubriques permettant de tester la compréhension du cours et
la solidité des connaissances acquises. Des exercices en rapport avec les travaux pratiques sont également proposés. Tous sont
corrigés de facon détaillée en fin d'ouvrage.

« Une table des potentiels redox standard et un index terminent cet ouvrage.

Cing chapitres sont consacrés a la Thermodynamique et trois aux Matériaux métalliques.

« Les quatre premiers chapitres de Thermodynamique développent les applications des deux Principes de la Thermodynamique
alaréaction chimique en systeme fermé conduisant a 1'étude de ['équilibre chimique. En s'appuyant sur de nombreux exemples,
les notions de potentiel chimique, d'enthalpie libre, de grandeurs de réactions, d'affinité chimique, de constante d'équilibre,
de variance, de déplacement et de rupture d’équilibre sont progressivement introduites et appliquées.

« Le chapitre 5 présente les équilibres liquide-vapeur uniquement au programme des classes de MP et MP*. Les nombreuses
applications pratiques de ces équilibres sont présentées dans le cours ou & 1'occasion d'exercices.

« L'étude des Matériaux métalliques est I'occasion d'appliquer les notions vues en premiere partie pour la construction et 1'uti-
lisation des diagrammes d’Ellingham. Les diagrammes potentiel-pH et les courbes intensité-potentiel permettent une approche
quantitative des réactions électrochimiques se déroulant dans une pile ou un électrolyseur. En classe de PT-PT* ces diagrammes
et courbes sont illustrés par la pyrométallurgie et I’hydrométallurgie du zinc, alors qu’en classe de MP-MP* c’est I utilisation
du zinc pour la protection contre la corrosion du fer qui exploite ces représentations graphiques.

En écrivant ce livre, nous avons souhaité mettre a la disposition des éleves de MP, MP*, PT et PT*, un ouvrage agréable a
utiliser, clair et attrayant, leur permettant de préparer avec succes les concours. Nous serions tres heureux d'avoir atteint
ces objectifs.

Nous tenons a remercier, pour la pertinence de leurs critiques, André Casalot, Didier Cauchy, Christine Foures, Claude Mesnil,
Magali Giacino et Thérése Zobiri.

Nous acceptons bien volontiers les suggestions, remarques et critiques de nos collegues et de leurs étudiants ; par avance, nous
les en remercions.

Les auteurs
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Enthalpie libre
et potentiel
chimique

Jntro duehis )

En premiere année, ’application

du Premier Principe de la Thermodynamique
a des systemes physico-chimiques,

sieges de réactions chimiques, nous a permis
de déterminer des enthalpies de réactions,
des énergies de liaisons, des températures

de flamme...

En seconde année, ’application

des deux Principes de la Thermodynamique

va nous permettre, en plus, de prévoir le sens
d’évolution d’un systeme, de caractériser un état
d’équilibre chimique, de déterminer sa composition,
d’étudier son déplacement.

Dans ce premier chapitre, apres avoir rappelé
quelques définitions fondamentales vues

en premiere année, nous définirons et exploiterons
I’enthalpie libre G et les potentiels chimiques.
Conformément au programme, « on ne fera aucun
autre développement sur [’enthalpie libre que ceux
permettant de calculer les constantes d’équilibre
a partir des grandeurs standard tabulées,

et de prévoir les déplacements d’équilibre ».

Dans cet esprit, nous limiterons [’étude des mélanges
a ceux ayant un comportement idéal.

OBJECTIFS

m Revoir le vocabulaire afférent a la
Thermodynamique et les termes spéci-
fiques a I’étude des systémes physico-
chimiques.

m Connaitre la définition de 1’enthalpie
libre G.

m Savoir exprimer les variations élémen-
taires des fonctions U, H, et G.

m Connaitre ’expression du potentiel chi-
mique pour un constituant gazeux, liquide
ou solide d’un mélange idéal, et pour un
soluté dans une solution diluée idéale.

m Savoir relier I’enthalpie libre G d’un
systeme aux potentiels chimiques de ses
constituants.

PREREQUls

m Parametres caractéristiques d’un systeme
physico-chimique (cf. 17 année).

m Enoncé des Principes de la Thermodyna-
mique (cf: Physique 1" année).

m Définition et propriétés des fonctions
énergie interne U, enthalpie H et
entropie S (cf. Physique 1" année).

m Capacités calorifiques molaires & volume
constant ou sous pression constante
(cf. 1" année).

m Fonctions de plusieurs variables (cf. 17
année).
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1. Enthalpie libre et potentiel chimique
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surface
Quelques rappels formée
)
I.l1. Systéme, milieu extérieur
Un systéeme X est un ensemble de corps appartenant a un domaine de 1’espace déli-
mité par une surface fermée (&). Ce qui n’appartient pas au systéme constitue le milieu
milieu extérieur. La réunion du systeme et du milieu extérieur forme 1’univers extérieur

(doc. 1).

Lorsqu’aucun échange de matiere et d’énergie n’est possible entre le systeme et le
milieu extérieur, le systeme est isolé. Il est fermé lorsque seuls des échanges d’éner-
gie sont possibles, et ouvert lorsque la surface (¥) est perméable aux échanges de
matiere et d’énergie (doc. 2).

Doc. 1. Systeme, milieu extérieur,
univers.

nature des transferts

nature du systeme avec le milieu extérieur exemples
énergie matiere
1’Univers ;
L une ampoule scellée
isolé non non .o .
isolée thermiquement,
siege d’une estérification
; . réacteur clos
fermé oui non 5
tel un montage a reflux
. . cellule vivante ;
ouvert oui oui

ballon de distillation

<« Doc. 2. Exemples de systemes.
I.2. Grandeur intensive, grandeur extensive

Une grandeur extensive, associée a un systéme, est une grandeur propor-
tionnelle a la quantité de matiére contenue dans ce systeme.

Mathématiquement, c’est une fonction homogene, de degré un, des quantités de
matiere des constituants présents dans le systeme.

La masse m, le volume V, la charge électrique ¢, ’enthalpie H, ... sont des gran-
deurs extensives.

Une grandeur intensive est une grandeur indépendante de la quantité de
matiére considérée. Elle est définie en chaque point d’un systéme.

La pression p, la température 7, le pH, la masse volumique p, la concentration c,
... sont des grandeurs intensives(".

Une grandeur intensive est uniforme lorsque sa valeur est indépendante du point

considéré. (*) Une grandeur intensive peut étre

considérée comme le quotient de deux
1.3. Phase grandeurs extensives se rapportant au

méme systéme. Ainsi, la masse volu-
Une phase est une région dans laquelle toutes les grandeurs intensives sont des mique est le quotient d’une masse par
fonctions continues des coordonnées de I’espace. un volume, le potentiel électrique est le
Un systeme constitué d’une seule phase est dit monophasé ; un systeéme polyphasé gll:: Zttlr?;l;: une énergie par une charge
en comprend plusieurs.




Un mélange de gaz constitue une phase unique!™. Un mélange de deux liquides
forme une seule phase si les liquides sont miscibles, et deux dans le cas contraire
(doc. 3).

Lorsque toutes les grandeurs intensives caractéristiques d’une phase sont uniformes,
elle est homogene ; dans le cas contraire, elle est inhomogene (doc. 4).
Un systeme hétérogene est constitué de plusieurs phases.

|.4. Constituant, constituant physico-chimique

On appelle constituant, une entité représentée par une formule chimique. Ce peut
étre un atome, un ion, une molécule, un édifice cristallin. Par exemple, O, O,, O3,
or, Hg, Fe, H,O et MgO sont des constituants.

Un constituant physico-chimique est un constituant dont on a précisé I’ état phy-
sique ou la phase dans laquelle il se trouve : O,(€) et Ox(g) sont deux constituants
physico-chimiques différents.

|I.5. Variables d’état ; fonctions d’état

M Les variables d’état sont des grandeurs extensives ou intensives, indépendantes,
dont la connaissance suffit pour définir I’état macroscopique du systeme. Les gran-
deurs d’état non choisies comme variables d’état constituent les fonctions d’état ;
elles se déduisent des variables d’état par des équations d’état.

Exemple :

Soit un systeme formé par une quantité n de gaz supposé parfait a la température
T et occupant un volume V. Les grandeurs n, V et T, par exemple, constituent les
variables d’état de ce systeme. La pression p est alors une fonction d’état ; elle est
définie par I’équation d’état p=n.R.T/V .

B Les variables sont souvent séparées en deux catégories :

* celles qui sont liées aux conditions choisies par I’expérimentateur ; appelées
variables de contrainte, elles caractérisent le milieu extérieur ;

* celles qui prennent une valeur particuliere en fonction des valeurs des précédentes ;
appelées variables de réponse, elles définissent I’état du systeme.

La différentielle d’une fonction d’état Y est exacte et s’exprime par :

-2

o Az =Y. dg (1.1
i Z; Zjui i
en notant Y= (%)
lzj=i

Le fait que dY soit une différentielle exacte se traduit par la relation de Schwarz :

o’y _ %
Bz,- aZJ - aZJ Bz,- (I.Z)
aY; g
soit encore : (a—]) = (%) (1.3)
% L #i %j L= j

1. Enthalpie libre et potentiel chimique

(*) Une colonne de gaz ou de liquide
constitue une phase homogene, car bien
que sa pression varie avec |’altitude, cette
variation est généralement faible par rap-
port a la pression totale. On néglige donc
cette variation et la phase peut étre consi-
dérée comme homogene.

Z
cyclohexane
A//
| —eau
10,781 1,0
ol p (g.cm)

Doc. 3. Un mélange d’eau et de cyclo-
hexane présente deux phases : la masse
volumique, par exemple, présente une
discontinuité a I'interphase.

a) b)

Doc. 4. Phase homogéne et phase inho-
mogene.

Laissons tomber une goutte d’encre dans
un bécher (a) : le systéme obtenu consti-
tue une phase inhomogene (la concen-
tration de ’encre n’est pas la méme en
tout point).

Agitons cette solution et laissons repo-
ser (b) : la solution obtenue est une phase
homogene.
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1.6. Transformations d’un systéme

1.6.1. Définitions

Un systeme subit une transformation lorsqu’il passe d’un état 1 a un état 2.
Une transformation est :

* isobare, si elle s’effectue sous pression constante ;

* isotherme, si elle s’effectue a température constante ;

¢ jsochore, si elle s’effectue a volume constant ;

* adiabatique, si elle n’est accompagnée d’aucun échange de chaleur entre le
systeme et 1’extérieur.

1.6.2. Propriétés

Lorsqu’un systéme passe d’un état 1 a un état 2, la variation Y, -Y; de
la fonction d’état Y est indépendante du chemin suivi lors de la transfor-
mation ; elle ne dépend que des états 1 et 2 (doc. 5) :

Yy - Y1 =Y(o.. 2ips Zjps ++2) = Y(eue Zipy Zjps )

Les grandeurs de transfert, telles que le travail W ou 1’énergie thermique Q, ne
sont pas des fonctions d’état ; leurs valeurs dépendent non seulement des états 1
et 2, mais aussi de la nature de la transformation considérée. Leurs différentielles,
notées W et 60, ne sont pas exactes.

1.7. Systéme en équilibre

B Un systeme est en équilibre s’il n’est le sidge d’aucune transformation(*). Il est
alors :

* en équilibre thermique, sa température étant la méme en tout point ;

* en équilibre mécanique, sa pression étant identique en tout point ;

* en équilibre chimique, la composition chimique de chacune de ses phases étant
uniforme ;

* en équilibre électrique, le potentiel électrique étant uniforme.

En conséquence, pour définir la pression, la température, le potentiel électrique et
la composition chimique des phases d’un systeéme, celui-ci doit étre en équilibre.

M Une transformation quasi statique est une transformation hypothétique consti-
tuée par une suite continue d’états d’équilibre. Elle est, par définition, infiniment
lente.

M Une transformation réversible est une transformation quasi statique telle que,
si elle est réalisée en sens opposé, le systeéme repasse par les mémes états d’équi-
libre que dans le sens direct.

B Une transformation irréversible est une transformation non réversible.

Toute transformation réelle est irréversible ; une transformation réversible consti-
tue un modele. Elle est, par nature, fictive.

M Si, en faisant varier certaines contraintes, on réalise une transformation faisant
passer un systeme d’un état 1 a un état 2, et si, en inversant le sens de variation de
ces contraintes, on peut réaliser le passage inverse de 1’état 2 a 1’état 1, la trans-
formation est renversable.

Qa, Wa

9y, Wy,

Doc. 5. L’énergie interne est une fonc-
tion d’état :
AU(a) =AU)
1-2 1-2
mais, généralement :
Qain et Wa?be

(*) On dit souvent, dans ce cas, que le
systeme est en équilibre interne, car il
n’est pas exclu que ce systeme soit
mobile dans un repere donné. Dans la
suite de I’exposé, le terme équilibre sera
pris, sauf indications contraires, dans le
sens équilibre interne.




Exemple :

A basse température, le dioxyde d’azote NO; roux se dimérise en tétraoxyde de
diazote N,Oy incolore ; en revanche, a haute température, NoO4 se dissocie en NO; .
Souvent on traduit le caractere renversable d’une réaction chimique par une double
fleche =—. Ainsi, pour I’exemple cité :

2NO; == N,O4

Il sera important, par la suite, de ne pas confondre une transformation renversable
et une transformation réversible. La premiere peut exister, alors que la seconde
n’est qu’un modele limite d’une transformation réelle vérifiant toutes les condi-
tions de réversibilité.

1.8. Etats standard d’un constituant

1.8.1. Etats standard d’un constituant

Les états standard d’un constituant physico-chimique sont des états
particuliers choisis conventionnellement. Quel que soit I’état physique du
constituant, les états standard correspondent a une pression dite
standard, notée p®, avec p®=1,0 bar =1,0.10° Pa.

B A chaque température, correspond un état standard particulier ; il est donc
nécessaire de préciser la température pour définir un état standard ).

M L’ état standard, a la température 7, d’un gaz, pur ou dans un mélange, est 1’état
du gaz parfait associé, a la méme température T et sous la pression pV.

B [’état standard, a la température 7, d’un constituant solide ou liquide, pur
ou dans un mélange, est I’état de ce constituant pur, dans le méme état physique que
celui qu’il a dans le mélange, 2 la méme température T et sous la pression p.

La notion d’état standard d’un constituant, a la température 7, n’implique pas que
I’état physique de ce constituant soit le plus stable, a cette température. Ainsi, a
25 °C, il est possible de définir 1’état standard de I’eau vapeur, de I’eau liquide ou
de I’eau solide.

1.8.2. Etats standard de référence d’un élément

L’état standard de référence d’un élément a la température T est I’état
standard du corps simple dans I’état physique le plus stable, a cette tem-
pérature.

Ainsi, a 25 °C sous 1,0 bar, I’état standard de référence de 1’élément brome est le
dibrome liquide ; a 100 °C sous 1,0 bar, c’est le dibrome vapeur ( H(V)ap(Brg) =58,8°C).

Pour les éléments dont le corps simple a une température d’ébullition, sous 1,0 bar,
inférieure a 25 °C, I’état de référence est par convention, quelle que soit la tempé-
rature :

* le gaz parfait diatomique pour les éléments hydrogene, azote, oxygene, fluor, chlore ;

* e gaz parfait monoatomique pour les gaz nobles.

» Pour s’entrainer : ex. I.

1. Enthalpie libre et potentiel chimique

(*) 11 n’existe pas de température
standard.

© Hachette Livre ~ H Prépa / Chimie, 2% année, MP-MP* — PRT¥; la photocopie non autorisée est un délit
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2 L’entropie §

L’entropie est une fonction d’état introduite en premiere année dans le cours de
Physique, lors de la présentation du Deuxieme Principe de la Thermodynamique.
Rappelons sa définition et précisons quelques propriétés de cette fonction.

2.1. Définition

A tout systeme X, il est possible d’associer une fonction d’état extensive S,
appelée entropie.

B Lors d’une transformation finie du systeme X d’un état 1 a un état 2, la varia-
tion d’entropie du systeme, AS|_p =S5, — S}, peut s’écrire comme la somme de
deux termes :

AS152=(AS152)e + (AS1-52)i = (82— S1)e + (S2 - S1i (1.4)

N

ou:

* (AS10)e =(S2—S)1)e est1’entropie de transfert résultant de transferts d’éner-
gie thermique ou de matiere avec I’extérieur ;

* (AS10)i = (S2—87); est’entropie créée a I'intérieur du systéme a la suite de
phénomenes irréversibles internes.

(AS1-52)e et (AS|_s»); dépendent toutes deux du systeme et de la nature de la trans-
formation.

B Pour une transformation élémentaire”) :

ds =3S, + 8S; (1.5)

2.2. Propriétés
2.2.1. Non conservation de I’entropie

L’entropie créée au sein d’un systéme est toujours positive ou nulle. Ainsi :
e pour une transformation élémentaire : 8S5;=0
e pour une transformation finie : (S2-51);i=0

La création d’entropie au sein du systeme est due aux phénomenes irréversibles
qui accompagnent la transformation.

Lors d’une transformation réversible, donc fictive, le systéme est a tout instant en
équilibre, alors : 85;=0 et (S5-S51);=0

En revanche, pour une transformation réelle, donc irréversible, 1’ entropie créée est
strictement positive, alors : 85;>0 et (S-S >0

2.2.2. Relation entre énergie thermique transférée et entropie

Soit un systéme fermé subissant une transformation élémentaire monotherme(*)
a la température T, au cours de laquelle s’effectue un transfert thermique 3Q, entre
le milieu extérieur et le systeéme. L’entropie de transfert 8S, accompagnant cette
transformation s’écrit :

5, = e (16)

Dans le cas d’un systeme évoluant en relation avec k sources de d’énergie ther-
mique, il faut faire la somme de tous les termes 8Sy.

(*) Ces variations élémentaires peuvent
aussi étre notées :
5.S et §;S
Alors :
dS =38.S + §;S

(**) Transformation monotherme : trans-
formation au cours de laquelle le sys-
teme n’échange de 1’énergie thermique
qu’avec une seule source a la tempéra-
ture T'.




2.3. Variation d’entropie pour un systéme fermé

2.3.1. Cas d’une transformation réversible
M Pour une transformation réversible (donc fictive) : 8S;=0

%_5Qrév
T~ T

alors : dS =08, = (.7)

ol 8Q;¢y est 1’énergie thermique transférée entre le milieu extérieur et le systeéme
au cours de cette transformation réversible.

M Pour une transformation finie réversible entre les états 1 et 2 :

8Sya= (S-S [ o8,= [ e
152==S)=| 05=| —7 (1.8)
1
Lorsque, de plus, la transformation est isotherme :
2 Q L
1-2
ASiy2 = [ 80, = G2 9)

Ce cas est, en particulier, celui des réactions de changement d’état ou de change-
ment de phase d’un corps pur sous pression constante, que nous supposerons
suffisamment lentes pour étre assimilées a des transformations réversibles.

Qchangement d'état _ AH changement d'état

AS changement d'état = 7 3 T ,
changement d'état changement d'état

(1.10)

Exemple : Pour une mole d’eau pure a 100 °C sous un bar,
Ovap(H20) = AvapH?n(HZO) = 40,65 kJ .mol"!

d’ou :

Avap HW(H0) 40,65 103

_ I
Tvap(Hzo) = 3731 109,0 J. K~ .mol

AvapS 9n(H20) =

Les relations vues en premiere année et rappelées au document 6 permettent de
calculer AS;_y; dans quelques cas simples.

2.3.2. Cas d’une transformation irréversible
Pour toute transformation élémentaire :
dS =0S, + 0S;

Pour une transformation irréversible monotherme :
88, = SQ% et 85,>0
La combinaison de ces trois relations conduit a I’inégalité :
s > % )
Pour une transformation monotherme finie :

QA £
Sp-S81 >~ (1.12)

Les relations (I.11) et (I.12) constituent les inégalités de Clausius.

1. Enthalpie libre et potentiel chimique

M Energie interne U telle que :
AU 5= 0152+ Wi
et: dU =080 + dW

M Enthalpie H, définie par :
H=U+pV
et: dH=dU+ pdV+ Vdp

M Transfert d’énergie thermique entre le

systeme et le milieu extérieur au cours

d’une transformation élémentaire :

e pour une transformation isochore :
SQ\/= dU = I’L.Cv.dT

* pour une transformation isobare :
5Qp =dH=n.C,.dT

Doc. 6. Energie interne, enthalpie et
transfert d’énergie thermique élémen-
taires.
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Comparons les relations (1.9) et (I.12) établies toutes deux a la température T :

Qrév > Qirrév
T T

Pour une transformation monotherme, entre deux états donnés a la
température 7, le transfert d’énergie thermique est maximal lorsque la

transformation est réversible :
Qrév > Qirrév (1.13)

2.4. Variation d’entropie pour un systéme isolé

Lorsque le systeme est isolé : 8Q =0, la transformation est adiabatique. L entropie
de transfert est nulle :

8S.=0 et dS=3S;

Lorsque la transformation est réversible, 6S; = 0, donc dS = 0. L’entropie du
systeme reste constante, on dit qu’elle se conserve :

Une transformation adiabatique réversible est isentropique.

Si la transformation est irréversible, 8S; > 0 et dS> 0 : I’entropie du systéme croit.

L’entropie d’un systéme isolé ne peut que croitre dans une transforma-
tion réelle, donc irréversible.

L’entropie étant une fonction d’état, sa variation au cours d’une transformation ne
dépend que des états initial et final. C’est ainsi qu’il suffit, pour calculer la varia-
tion d’entropie d’un systeme au cours d’une transformation irréversible, d’imagi-
ner une suite de transformations réversibles permettant de faire passer le systeme
du méme état initial au méme état final.

2.5. Troisieme Principe de la Thermodynamique

La Thermodynamique statistique montre qu’une augmentation de I’entropie d’un
systeme traduit un accroissement de son désordre (doc. 7).

L’entropie d’un corps pur croit lorsque, a pression constante, la température s’éleve.
L’origine des entropies a été prise a 0 K, comme 1’énonce le Principe de Nernst ou
Troisieme Principe de la Thermodynamique.

L’entropie de tous les corps purs parfaitement cristallisés est nulle a la
température de 0 K :

limg_, ¢ (S(T)) = 0

Le Troisieme Principe permet donc de déterminer I’entropie d’un corps pur a toute
température : on parle alors d’entropie absolue (doc. 8).

Rappelons qu’en revanche, il est impossible de définir I’enthalpie ou I’énergie
interne d’un corps pur de maniere absolue ; on ne sait définir que des variations
d’enthalpie ou des variations d’énergie interne.

état physique | S°(J.K1.mol™)
I»(s) 116,1
L(¢) 150,9
Ix(g) 260,6

Doc. 7. Entropie standard absolue du
diiode en fonction de son état physique
a?298 K.

.'ﬂ‘%___

o

Pﬂ

g

~ =Y
& ~
ox [ T ————
~Y

Doc. 8. Entropie absolue d’un corps pur
en fonction de la température : les dis-
continuités correspondent aux change-
ments d’état physique.



L’enthalpie libre
ou fonction de Gibbs G

3.1. Définition
L’enthalpie libre G ou fonction de Gibbs, est une fonction d’état, homogene a une

énergie, définie par :

G=H-T.S (1.14)
G, comme H et S, est une grandeur extensive et sa différentielle est exacte.

3.2. Expression différentielle ; conséquences

Considérons une transformation élémentaire, réversible, d’un systeme fermé, sans
réaction physico-chimique au cours de laquelle le seul travail mis en jeu est celui
des forces de pression. Dans ces conditions :

SW=-p.dV et 8S5,=0

dS = 85, + 88, = 85, =22

soit 6Q =T.dS
d’ou: dU=W+d6Q=T.dS -p.dV (1.15)

Ecrivons la différentielle de G, soit dG, pour cette transformation :

dG=dH - (T.S)

S0t : dG=dU +d(p.V)-d(T.S)
A I'aide de (I.15) : dG=T.dS-p.dV+p.dV+V.dp-T.dS-S.dT
soit : dG=-S.dT+V.dp (1.16)

Cette relation a été établie en considérant une transformation réversible. Mais,
G étant une fonction d’état, la relation (1.16) est également applicable a toute
transformation irréversible partant du méme état initial et aboutissant au méme état
final que la transformation réversible. Il en est de méme pour la relation (I.15).

dG étant une différentielle exacte, il résulte de la relation (I.16), les deux relations
suivantes trés importantes par la suite :

(a—G)T =V (1.17) (?TCT;)

op =-8 (1.18)

p
Pour le systeme étudié, I’enthalpie libre G est fonction des variables p et T:

_({9G G
dG-(ap)T.dp+(aT)p.dT (1.19)

1. Enthalpie libre et potentiel chimique

On définit aussi 1’énergie libre, ou
fonction de Helmholtz, souvent notée F,
par la relation :

F=U-T.S

© Hachette Livre ~ H Prépa / Chimie, 2% année, MP-MP* — PRT¥; la photocopie non autorisée est un délit



1. Enthalpie libre et potentiel chimique

© Hachette Livre ~ H Prépa | Chimie, 2% année, MP-MP* — PFPT, la photocopie non autorisée est un délic

3.3. Relation de Gibbs-Helmholtz
Par définition: G=H-T.S , soit: H=G+T.S ;

or, d’apres la relation (1.18) : (g—?) =S
p
9 N aG
d’ou : H=G-T|5+~ 1.20
55 )p (1-20)

En divisant chaque terme par T2 et en remarquant que :

G 1(3(;)12:_(8(G/ T))p

72 T\oT oT

on obtient la relation de Gibbs-Helmholtz :

(B(Cs;T))p - _% (.21

Cette relation qui permet, par exemple, de calculer I’enthalpie H(T') d’un systeme
connaissant son enthalpie libre G(T) (cf. chap. 2), nous permettra également, au
chapitre 3, d’établir la relation de Van’t Hoff.

3.4. Conditions d’évolution d’un systéme
Considérons, a présent, une transformation élémentaire réversible ou non, isobare
et isotherme, d’un systéme fermé. Nous envisagerons uniquement le cas ot le tra-
vail susceptible d’étre échangé avec 1’extérieur est celui des forces de pression.
Dans ces conditions :
W=-p.dv
dG=dH-d(T.S)=dU+d(p.V)-d(T.S)

Puisque la transformation est isotherme (d7 = 0) et isobare (dp =0) :

dGr, , =00 -T.dS (1.22)
La relation (I.11) permet alors d’écrire :
80 <T.dS (1.23)
La combinaison des relations (1.22) et (1.23) conduit a :
dGr,, < 0 (1.24)

Bl L’enthalpie libre d’un systéme n’échangeant avec 1’extérieur que de 1’énergie
thermique et du travail dii aux forces de pression, ne peut que diminuer lors d’une
transformation irréversible, isobare et isotherme. Donc :

La condition d’évolution spontanée ") d’un systeme est :
dGr,, <0 (1.25)

B Lorsque dGr, , =0, soit le systeme évolue de fagon isobare, isotherme et
réversible, ce qui n’est pas le cas d’une transformation réelle, soit le systeme
n’évolue plus, il est alors en équilibre. Donc :

La condition d’équilibre d’un systeme est :
dGy,,=0 (1.26)
A Péquilibre, G est minimum.

(*) Spontanée : qui se produit de soi-
méme, sans intervention extérieure.

Dictionnaire Larousse.




4 Le potentiel chimique

Le potentiel chimique est un exemple de grandeur molaire partielle ; précisons cette
notion.

4.1. Grandeurs molaires partielles

4.1.1. Le volume molaire partiel

M A 20 °C et sous 1 bar, le volume molaire du méthanol pur CH30H, noté Vi(*),
est V¥ =40,5cm3. mol™! .

Considérons un mélange eau-méthanol contenant 800 mol d’eau et 200 mol de
méthanol ; sa fraction molaire("™) en méthanol est donc égale 2 0,20.

A 20 °C et sous 1 bar, ajoutons une mole de méthanol et agitons. La fraction molaire
du méthanol n’a pratiquement pas changé ( xpeon =201/1001 = 0,20). En revanche,
nous constatons que le volume du mélange croit de 37,7 cm3. Cette augmentation
de volume par mole de méthanol ajoutée est appelée volume molaire partiel du
méthanol dans le mélange considéré :

Vin(MeOH ; xpeop = 0,2) = 37,7 cm® . mol ™!

Si nous recommencgons I’expérience avec un mélange contenant 600 mol d’eau et
400 mol de méthanol, soit xpeon = 0,40 , I’augmentation de volume observée est
alors de 39 cm?3. Le volume molaire partiel n’est donc pas une grandeur seulement
liée a la nature de la substance.

A température et pression données, le volume molaire partiel d’un cons-
tituant liquide, dans un mélange, dépend de la composition du mélange
considéré"™"),

M Dans les deux expériences ci-dessus :

_ AV(mélange)
Vm(MeOH) = = 1.6t
avec An(MeOH) = 1,00 mol.

Si, a présent, on envisage une expérience au cours de laquelle le volume du mélange
croit de dV, lors de I’ajout, a pression et température constantes, d’une quantité
dn de méthanol, nous écrirons :

_ dv
Vm(MeOH) = N 1e0m)
Cette relation indique que, quelle que soit la valeur de xyjeon, le volume molaire
du méthanol peut se définir par :

V,,(MeOH) = ( v

a"[(MeOH) )T, p.n

eau
Le fait que le volume molaire d’un corps ne soit pas le méme, lorsqu’il est pur ou
dans un mélange, est dii aux interactions intermoléculaires qui y sont différentes.

Un mélange idéal est un mélange dans lequel, par hypothése, les interactions
intermoléculaires sont négligeables. Dans un mélange idéal, le volume molaire
partiel V;, d’un constituant est égal au volume molaire V3 du corps pur.

Dans un mélange idéal : Vi =V,

Remarque : Le volume molaire d’un constituant dépend non seulement de sa frac-
tion molaire, mais aussi de la nature des autres constituants présents dans le mélange.

1. Enthalpie libre et potentiel chimique

(*) Conventionnellement, I’ astérisque
* en exposant indique que la grandeur
se rapporte a un corps pur. Cependant,
en pratique, cet astérisque n’est men-
tionné que s’il risque d’y avoir confu-
sion.

L’indice m indique qu’il s’agit d’une
grandeur molaire.

(*%) ¢ La fraction molaire d’un consti-
tuant B; dans un systéme monophasé est
égale au quotient de la quantité de
matiere de ce constituant par la quantité
de matiére totale de la phase considérée :

n;

X;=
' %nk

* On définit aussi la fraction massique
de B; ; elle est égale au quotient de la
masse de B; par la masse totale de la
phase :

Wl'=

m;
2 ny
k

(**%) Volumes molaires partiels de 1'eau
et de I'éthanol dans un mélange
eau-éthanol a 25 °C :

éthanol o8
o <
5180 562
:
g ]
2160 545
o -
~F 5
2.
14,0 =
52

0,00 O,IZO 0:40 0,I60 O,ISO
x (éthanol)

Attention : en ordonnée, les échelles relatives

aux deux volumes molaires sont différentes.
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4.1.2. Généralisation

Pour toute grandeur extensive Y, la grandeur molaire partielle relative
au constituant B; du systéme, notée Yy, ; , est égale a la dérivée de Y par
rapport a n; , les variables p, T, et n;j (j #i) étant bloquées :

_| oY
Ym,i-(ani)T, s (1.27)

* Y, i estune grandeur intensive qui dépend de la température, de la pression et
de la composition du systeme.

* Généralement, la grandeur molaire partielle Yy, ; differe de celle du corps pur
Y% i - Lorsque ces deux grandeurs sont égales pour le volume V, I’énergie
interne U et I’enthalpie H, le mélange est dit idéal ™).

4.1.3. Relation entre Yet Yy, ;

Considérons un systeme formé de k constituants et notons n; la quantité du
constituant B;. Soit (T, p, ... n;, ... nj, ...) une grandeur extensive de ce systeme.

Pour ce systeme :
(BY(T, P n, ))
T,p,n

(1.28)

m, 1~ anl
J#i

Considérons, a présent, un systeme formé a la méme température et & la méme pres-

sion des mémes N constituants, et soit An; (avec A réel positif), la quantité du consti-

tuant B;. Y est a présent fonction de T, p et An; ; Y étant extensive, elle s’écrit :
Y(T,p, /1ni, M], ) = )L.Y(T,p, .. g, nj, ) (|.29)

Y; se définit aussi par :
oY(T, p, ... /lni,ﬂnj, )

Y. .=
! ( a/‘tn’ )T, P ﬂ,njm-

Dérivons les deux membres de I’expression (1.29) par rapport a A, tous les autres
parametres étant bloqués.

(1.30)

* La dérivation du membre de gauche donne :

(T, p, ... An;, )) _Z(GY(T,p,... ln,-,...)) (azn,.)
04 T,p,m; & alnl T, p, /lnji,- "\ dA n;
oX(T, p,... Anj, ...
=Z( ( pai i )) o (131)
i n; T, p, inji,»
A I’aide de la relation (1.30), il vient :
oX(T, p, ... An;, ...)
5 ! ) =2 Y i (1.32)
T,p,n; i
e La dérivée du membre de droite s’écrit :
A YT, p,...n;, ...))
( 187/1 i ) =Y(T,p,...n;,...) (133)
T, p,n;
Les expressions (1.32) et (1.33) sont égales, d’ol la relation ) :
Y(T,p, ... nj, ...) = X Y i (1.34)
1

Cette relation est connue en Mathématiques comme 1’identité d’Euler pour les
fonctions homogenes de degré 1.

» Pour s’entrainer : ex. 3 et 9.

(*) Seuls les mélanges idéaux sont au
programme. Aussi, par la suite, écrirons-
nous pour V, Uet H :
Y, m,i=— Y *m, i

mais nous n’oublierons pas qu’il s’agit
d’un modele qui ne donne des résultats
satisfaisants que si les interactions inter-
moléculaires entre les constituants du
mélange sont faibles.

En revanche, méme dans un mélange
idéal :

Sm’iis*m’i et Gm’iiGﬂ;n’i

(**) La relation (1.34) est a connaitre,
cependant sa démonstration n’est pas
exigible aux concours.




4.2. Définition du potentiel chimique

Considérons un systeme monophasé formé des constituants By, By, ... B;, ... B,
a la température T et sous une pression p. Soit respectivement ny, ny ... nj, ... ny,,
les quantités des constituants By, By, ... B;, ... B, .

L’enthalpie libre est une fonction d’état ; pour ce systéme, c’est une fonction de
T,p,ny,ny,n3, ... n;, ... n,. Aussi la noterons-nous :

G(T,p,ny,ny, ...0n;, ... 0y)
Sa différentielle s’écrit :

_(9G oG
1G= (aT)p, ni.dT+($)T, nl-.dp +;

aG)
ani p.Tonjy,

Ldn; (1.35)

Par définition, le potentiel chimique 4; du constituant B; est son
enthalpie libre molaire partielle Gy, ; :

G

Hi=Gm;= U= (an (1.36)
i

)py T; nj;éi

U; est une grandeur intensive ; elle s’exprime généralement en J. mol™! ou en
kJ.mol .

En utilisant les relations (1.17), (1.18) et (1.36), I’expression (1.35) se réécrit :
dG=-S.dT + V.dp + X, u;.dn; (1.37)
i

L’expression (1.37) contient un terme de plus que I’expression (I.16) ; ce terme sup-
plémentaire, Y, ;. dn; , traduit I’évolution élémentaire de la fonction G par

1
suite de la modification de la composition du systeme. Cette modification peut
résulter d’un transfert de matiere ou de I’existence d’une réaction chimique au sein
du systeme.

L application de I’identité d’Euler (1.34) a I’enthalpie libre conduit a I’égalité :

G=2n;. (1.38)

4.3. Variation du potentiel chimique
avec la température et la pression
4.3.1. Influence de la température

Considérons la dérivée partielle du potentiel chimique par rapport a la température
et utilisons la définition du potentiel chimique et la relation de Schwarz (1.2) :

2 -3 ) _ (a(ac) )
aT pinj.n; JaT ani T.p.njy; P ani or P-IJT, pynj g
D’apres la relation (1.18) : J9G ==
P (11%) (ar)p, .
. ou; as)
d’ou: (—’) =- (—
aT Ps ”isnj anl T9 12 nj:#i

1. Enthalpie libre et potentiel chimique
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D’apres la relation (1.27), cette derniere expression définit 1I’entropie molaire par-
tielle du constituant B; :

(aa_s) =Sm, i
n;) T,p,n i
ou:
d’ou : (ﬁ) ==Sm,i (1.39)
or pyng,n;
d
Pour un corps pur : (d# =-S¥ (1.40)

p

Le document 9 met en évidence I’influence de la température sur le potentiel chi-
mique d’un constituant : celle-ci est importante quelle que soit la phase considérée.
4.3.2. Influence de la pression

Considérons la dérivée partielle du potentiel chimique par rapport a la pression et uti-
lisons a nouveau la définition du potentiel chimique et la relation de Schwarz (1.2).

) @(ag) =(a )
dp Ton;,n; ap ani T,pinjsil T . ani ap T.m; T.pinjy;
D’apres la relation (1.17) : (%—g) =
T
d’ou : (%) = (S_V)
P Irn o, \OIT, pon,

D’apres la relation (1.27), cette derniere expression définit le volume molaire
partiel du constituant B; :

5,
n; T, p, Nz
ou:
d’ou: (ﬁ) =V, i (1.41)
op T,n;n;
Pour un corps pur : (S—Z) = V?; (1.42)
T

L’influence de la pression sur le potentiel chimique d’un constituant n’est importante
que pour les gaz. Elle est généralement négligeable pour les solides et les liquides, car
leur volume molaire est toujours tres faible (doc. 10) et elle sera négligée par la suite.

4.3.3. Potentiel chimique d’un corps pur

Pour un corps pur, le potentiel chimique n’est fonction que de la température et de
la pression, soit ((p, T). L’expression de la différentielle du(p, T') s’écrit :

au u
du=|-2) .dT+ [=Z| .d
a (GT)T (ap)r y

soit, en introduisant les relations (1.40) et (1.42) :

du=-Sg.dT + V. dp (1.43)

4.4. Expression du potentiel chimique par un gaz parfait

4.4.1. Potentiel chimique d’un gaz parfait pur
au w
il =

Pour un corps pur : =
T

A up(T)

B solide

Byiquide

Ths Ty T

Doc. 9. Allure de I’évolution du poten-
tiel chimique d’un corps pur en fonction
de la température sous pression cons-
tante.

corps état V=N i
physique | (L.mol™)

gaz 24.8
CO, liquide 40,0.1073
solide 28,0.1073

gaz 24,8
H,0 liquide 18,0.1073
solide 19,6.1073

Doc. 10. Volumes molaires de quelques
corps purs a 298 K sous 1 bar. Les
volumes molaires partiels sont généra-
lement voisins de ceux des corps purs.
Pour les gaz, le volume indiqué est celui
du gaz supposé parfait (pour CO; :
Vi (réel)=22,3 L.mol™).



L’équation d’état du gaz parfait donne V&= RT/p . L’expression du potentiel
chimique, a la température 7, s’obtient en intégrant la relation :

du(T, p) = Vi.dp = RT. dTP

entre la pression p du gaz et la pression de référence p®= 1,0 bar a température
constante 7() :
&%

W(T, p) — w(T, ) =fp dw(T, /o) :fp V;;l.d/é = RT.j
pO PO PO ///

soit : (T, p) = u(T, ) + RT.ln%

En notant %(T), le potentiel chimique standard du gaz parfait pur(*), ¢’est-a-
dire sous la pression p = 1,0 bar et a la température T, u(T, p) s écrit :

(T, p) = p%T) + RT.In ﬁ (1.44)

Le rapport sans dimension % est appelé activité a du gaz parfait considéré :
p

W(T,p)=p™T)+RT.Ina

4.4.2. Potentiel chimique d’un gaz parfait dans un mélange

(1.45)

Le potentiel chimique y;(7, p;) d’un constituant gazeux B;, dans un mélange de gaz
parfaits a la température T sous une pression totale p, s’écrit :

1T, pi) = H(T) + RT. In % (146)

oll p; est la pression partielle"*™) du gaz B; dans le mélange et ,u,(-)(T) son potentiel
chimique standard a la température 7.

En notant a; = pTl) , Uactivité du gaz B; dans le mélange, 1’expression (1.46) se
réécrit :

i(T,p;) = p3(T) + RT.n g; (1.47)

Dans un mélange de gaz parfaits : p; = x;.p , ou x; est la fraction molaire du
constituant B; dans le mélange gazeux. L’expression (1.46) peut aussi s’écrire :

wi(T, p) = n%T) + RT.In % +RTInx;

soit : wi(T,p;)=u;(T,p) +RT.Inx; (1.48)

en notant i (7, p) le potentiel chimique du constituant B; pur sous la pression p
a la température 7.

Application 1

Grandeurs de mélange
Un récipient adiabatique est séparé en deux comparti-
ments identiques.

Le premier contient 2,0 mol de dilydrogéne (noté 1 par la
suite) sous 3,0 bar a 25 °C et le second 3,0 mol d’argon

gent sans réagir.

1. Enthalpie libre et potentiel chimique

(*) La lettre /z représente ici la variable

pression afin de distinguer la variable et
la borne d’intégration notée p.

(**) Dans certains énoncés, le potentiel
chimique standard de tout corps simple
dans son état de référence est, par
convention, pris nul a 298 K. Cette
convention qui confond potentiel chi-
mique et enthalpie libre de formation est
vivement déconseillée ; nous reviendrons
sur ce point au paragraphe 5.3.3. du
chapitre 2.

(*#%) Dans un mélange de gaz parfaits :

° P=zl.:17i
'p,-=n,-.R.T
ep=n.R.T
s 8. bi_n
dou: A3
) Ill'
Soit : Pi=j +P=X;. P

(noté 2 par la suite) sous 4,5 bar a 25 °C, ces deux gaz
étant supposés parfaits.

On enleve la paroi de séparation : les deux gaz se mélan-
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1) Quelle est la température finale ?
2) Pour une fonction d’état X, on appelle grandeur de
mélange la différence :

AmixX = Xaprés mélange — “avant mélange

Déterminer ApixH, ApixG, ApixS . Conclure.

1) Les deux gaz étant assimilés a des gaz parfaits et étant
initialement a la méme température, ils y restent, d’ot :
On=25°C

2) » L’enthalpie des gaz parfaits ne dépendant que de la
température et celle-ci restant constante, 1’enthalpie de
mélange est nulle : AnmixH =0

¢ Pour exprimer A,ixG, nous allons exprimer :
Gin = Gayant mélange et Gpp = Gaprés mélange
en utilisant les relations (1.38) et (1.46) :
Gin =11+ Hiin + 12+ Hoin

soit:Gin=n1.(u?+RT.ln(pl)) )
P in

+ ny. (ug +RT.In (P(z)) )
P )in

Gfin = 1y« Hifin + 12« ofin

soit:Gﬁn=n1.(u?+RT.ln(%) )
P )in

+n2.(ug+RT.ln(p(2)) )
P )in

Par définition :  AyixG = Gup — Gin

d’ou:
A G = (n].RT.ln(p—(l)) +n2.RT.1n(”—§) )
P /fin P Jfin
Pl P2
—(n;.RT.In —) +ny.RT .In _) )
( P%in 2
soit :
P1fi P2y
AmixG= ny.RT .In Pli:] +’12'RT'IHFE

Le volume final étant le double de celui de chaque
compartiment :

Plfin=Plin/2 €t Pafin = P2in/2
AixG = — (1 +12) .RT.In 2 = — 8,59 kJ

AnixS = Stin — Sin

d’ol:
e Par définition :

D’apres la relation (1.18) :

BGf- ()Gin
Stin = _( m) et Sip= _( )
ar |, aT

p

d’ol: ApixS = - (M)
aT .
oA..G
ApixS = - g‘,ll,x
soit:  ApixS = (n;+n2).R.In2=288J.K!

AnixS est positif, car la transformation étudiée est irré-
versible (ici (ApixS) = (AS);) et le systeme isolé. On
vérifie, de plus, que :

ApixH = ApixG + T ApixS =0

» Pour s’entrainer : ex. 4.
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4.5. Expression du potentiel chimique
pour un solide ou un liquide pur

Par analogie avec les gaz, nous écrirons, pour tout corps pur condensé :
W(T,p)=u%T)+RT.Ina (1.49)
en notant 1(T), le potentiel chimique standard du corps condensé pur sous la

pression po =1,0 bar alatempérature T, et a, son activité a cette température sous
une pression p. Evaluons le terme RT.In a ; pour tout corps pur (cf. 1.42) :

o\ _
(5] =V
. P
soit : W(T, p)=uoT) + fpo vi.ds (1.50)
En identifiant les relations (1.49) et (1.50), il vient :
Y4
RT.lna = [po Vi Lds (1.51)



1. Enthalpie libre et potentiel chimique

Pour une phase condensée, le volume molaire varie peu avec la pression, d’ot :
P
RT.Ina= Vn*l.f dpe = Vi (p ) (1.52)
pO

Calculons RT .1n a pour I’eau liquide a 25 °C, avec :
V=18 cm3.mol™! = 18.10°m3.mol”! et p=11bar=11.10°Pa
RT.Ina=Vy(p-p° =18.10°.10.105 = 18 J.mol"!
Le terme RT .1n a sera négligé par la suite.
Ce résultat est général :

Pour un corps pur condensé, le potentiel chimique, a la température 7,
sous une pression p, peut généralement étre confondu avec le potentiel
chimique standard de ce corps a la méme température :

W) = pD) + RTIna = g0 + [ VT, 4/ = pT)  (153)
14

L’activité a d’un corps pur, seul dans sa phase, est alors égale a 1,0.

4.6. Expression du potentiel chimique d’un constituant
dans un mélange solide ou liquide idéal
Pour les solides et les liquides, un mélange idéal est aux mélanges réels ce que le

gaz parfait est aux gaz réels : c’est un modele correspondant a un cas limite. La
définition d’un mélange idéal découle de cette analogie (cf. 1.48).

Un mélange est idéal si, pour tout constituant B;, le potentiel chimique
U;(T, p), sous une pression p a la température 7, est relié a la fraction
molaire x; et au potentiel chimique du constituant B;, y¥(T, p), pur pris
dans les mémes conditions, par la relation :

pi(T, p) = p¥(T, p) + RT. In x; (1.54)
Précisons la valeur de u(T, p) ; d’apres la relation (1.41) :

6ui)
h =V* .
(ap T,nlv !

P
d’ou: WE(T, p) = ud(T) + fpo Vini-de

p
Pour un liquide ou un solide, fo Vi, i-d/e est tres faible par rapport a u(T)
p

(cf. § 4.5.). Aussi pouvons-nous admettre que :
(T, p) = u(T)

Nous retiendrons donc 1’expression courante :

(T, p) = uX(T) + RT.In x; (155)

En notant a; = x;, 'activité du constituant B;, I’expression (1.54) se réécrit :
i (T, p) = u¥(T) + RT.In g; (1.56)
Certains mélanges de liquides se comportent de facon quasi idéale ; c’est en parti-

culier le cas lorsque les interactions intermoléculaires sont faibles ou de nature trés
voisine (mélanges benzene-toluene, hexane-heptane...).
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1. Enthalpie libre et potentiel chimique
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4.7. Expression du potentiel chimique d’un constituant,
soluté d’une solution diluée idéale

Nous admettrons qu’une solution diluée est idéale, si les interactions entre ses
différents solutés sont négligeables.

zeN 2

Comme pour les systemes déja étudiés, nous exprimerons le potentiel chimique du
soluté B; par une relation de la forme :

#i(T.p) = Hi(T) + RT.In g;
Les valeurs prises par le potentiel standard ,u(i)(T) et par I’activité a; dépendent des

variables utilisées pour décrire la solution ; nous nous intéresserons uniquement a
la concentration molaire ¢; du constituant B;.

Pour un soluté dans une solution diluée idéale, en utilisant la concentra-
tion molaire ¢; comme variable d’étude :

C;
e Pactivité a; s’écrit a; = ci‘l‘ avec ¢; exprimée en mol.L-1 et
= 1,0 mol.L1;
« le potentiel chimique standard du soluté est le potentiel chimique de ce

soluté lorsque simultanément il se comporte comme si la solution était
infiniment diluée et ¢; =c0=1,0 mol . L1,

Une telle solution de référence est, bien sir, hypothétique.

Pour rappeler cette double condition, le potentiel chimique standard du soluté B;
est parfois noté u(i)’ ¢, (T) (doc. 11). Dans ces conditions :

BT, p) = M ¢, (T) +RT.ln% (157)

Remarque :
Lorsque les systemes étudiés n’ont pas un comportement idéal, les expressions des

activités a; , et donc des potentiels chimiques, sont plus complexes. L’étude de tels
systémes est hors programme.

5 Changements de phases du corps pur

5.1. Les différents états de la matiére

M Tous les corps peuvent se présenter, selon les conditions de température et de
pression, sous I’un des trois états solide, liquide ou vapeur. Chacun de ces états
constitue une phase du corps pur considéré ; le passage d’un état physique a un
autre constitue un changement d’état physique ou changement de phase :

Fusion

Soiide S o Liouiic

-

\ Solidification /
Sublimation Liquéfaction

Condensation Vaporisation
Vs

22

comportement de la
état standard solution analogue a
(p°=1,0bar,...)  celui d’une solution

\ infiniment diluée
0 /
Hi, ¢, o (7)
e ™
température

soluté i o
considérée

parametre utilisé pour décrire la solution
valant 1,0 mol.L! pour la solution
de référence

Doc. 11. Signification de [’écriture
Wi ¢ 0o (T) pour un soluté infiniment
dilué dans une solution idéale.



B Le transfert thermique mis en jeu au cours d’un changement d’état isobare et
isotherme est égal a la variation d’enthalpie du systeme subissant ce changement
d’état, elle est appelée chaleur de changement d’état (ou de phase) ou enthalpie
de changement d’état (ou de phase).

Bl Le passage, sous pression constante et a température constante, d’une phase
ordonnée a une phase moins ordonnée est endothermique :

AHfysion >0 AI'Ivaporisation >0 AHgyblimation > 0

M Certains corps purs peuvent exister sous plusieurs formes cristallines, appelées varié-
tés allotropiques ; chacune d’elles constitue une phase. Ainsi le carbone
diamant et le carbone graphite (voir H Prépa Chimie, 1" année, MPSI-PTSI,
chap. 9 § 3) sont deux variétés allotropiques du carbone.

5.2. Equilibre d’un corps pur en équilibre sous deux phases

Considérons un systeme fermé constitué d’une quantité n d’un corps pur B, en
équilibre sous deux phases cret 3:
B(o) == B(p)
La différentielle de son enthalpie libre dG s’écrit (cf: 1.37) :
dG=-S5.dT+V.dp + (o)) .dn(e) + u(B) . dn(f)

Considérons une transformation élémentaire, a température et pression constantes,
au cours de laquelle n() varie de dn(@) et n(f) de dn(f) :

dG = (@) .dn(e) + u(B).dn(B) (1.58)
D’autre part, le systeme étant fermé :
dn=dn(B) +dn(e)=0
L’expression (1.58) se réécrit donc :
dG = - u(a).dn(B) + u(B).dn(B) = [(B) — u(e)] . dn(B)
A température et pression constantes, le critére d’évolution spontanée d’un
systeme est (cf. 1.25) dGr,, <0.

*dG =0, la transformation est réversible, c’est-a-dire le systeme est a I’équilibre.
Ceci impose, quelle que soit la valeur de dn(f) :

HPB) = i)

Ce résultat est général :

La condition d’équilibre d’un corps pur, présent sous diverses phases,
est I’égalité de son potentiel chimique dans les différentes phases :

@) =P =... (1:59)

*dGr, <0, la transformation est spontanée : le systeme est alors hors équilibre.
Supposons, par exemple, que u(B) < u(e) , soit u(B) — u(e) < 0 ; alors
Ww(B) - u(®).dn(B)<0 conduita dn(B)>0 :1’espece B passe spontanément
de la phase o a la phase ff jusqu’a ce que les deux potentiels chimiques soient
égaux ou qu’elle disparaisse totalement si elle est en défaut.

En revanche, si u(f8) > u(e) , 'espece B passe spontanément de la phase S a la
phase « jusqu’a ce que les deux potentiels chimiques soient égaux ou qu’elle
disparaisse totalement si elle est en défaut.

Ces résultats sont généraux (doc. 12) :

Lorsqu’un corps pur peut exister sous plusieurs phases, il évolue
spontanément vers la phase de plus bas potentiel chimique.

1. Enthalpie libre et potentiel chimique

A 10(J. mol-1)

Sg ——

M- pg = 580 J. mol-!

Se ——

Doc. 12. A 25 °C, sous 1,0 bar, le soufre
Sq orthorhombique a un potentiel chi-
mique inférieur a celui du soufre Sp
monoclinique ; Sy, est donc la variété
stable dans ces conditions.
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5.3. Diagramme des états du corps pur : graphe p = f(T)

Pour un corps pur monophasé les variables p et T sont indépendantes mais
lorsqu’un équilibre diphasé est réalisé, I’expérience montre qu’il existe une loi
d’évolution p = f(T).

En écrivant I’égalité des potentiels chimiques du corps pur B sous deux phases o
et B et en exploitant la relation (1.43) il est possible d’établir, pour I’équilibre :

B(a) = B(B)
la relation de Clapeyron :
(‘LP) = ‘9“:1(3) - %}(a) _ Smap (1.60)
AT osp VilB)- Vi) AVma—p

ol SE(a), SE(P), V(o) et Vi (B) représentent respectivement les entropies et les
volumes molaires partiels du corps pur B dans ses phases o et .

A I’aide de la relation (1.10) la relation (1.60) se réécrit :

(dl) AHy, o—p (1.61)

A7) g™ Ty« AVin o

Le signe de (dp/dT)q—p dépend de B et de la nature du changement de phase
considérée.

Si la phase 8 correspond & un état moins ordonné de B que la phase ¢, 1’enthalpie
de changement d’état AHy, ¢, g est positive ; le signe de (dp/dT) ., gest alors celui
de AV o5-

Lors des sublimations ou des vaporisations le volume molaire du corps pur B
augmente, AVy, o5 et donc (dp/dT) 4,5 sont positives. Il en est de méme pour
la fusion de trés nombreux solides ; I’exception la plus connue étant celle de
I’eau pour laquelle Vi, (solide) > Vi (liquide).

Le document 13 présente I’allure générale des diagrammes de la plupart des corps
et celui de I’eau.

a)p b) )4

111

Doc. 13. Diagramme d’état :

a) cas général :  V(solide) < Vi, (liquide)
b) cas de I'eau :  Viy(solide) > Vi, (liquide)
1L : point triple,

C : point critique.

Les programmes de MP et PT précisent
que la connaissance de la relation de
Clapeyron ne peut étre exigée aux
concours et que se démonstration est hors
programme.




Application 2

Du graphite au diamant

A 298 K, les potentiels chimiques standard du carbone
graphite et du carbone diamant sont tels que
1O(D) - 1%(G) =2 850 J.mol .

Le volume molaire du carbone graphite est
Vin(G) = 5,21 cm3. mol™! et celui du carbone diamant
est V(D) = 3,38 cm® .mol ™ .

1) Sous quelle variété allotropique le carbone est-il
stable a 25 °C ?

2) Quelle pression minimale faut-il exercer sur un
échantillon de la variété la plus stable, pour la
transformer en ’autre variété a 25 °C ?

On suppose les volumes molaires invariants avec la pres-
sion.

1) La variété allotropique stable est celle qui a le plus
bas potentiel chimique (cf. § 4.10.), c’est-a-dire, ici, le
graphite.
2) La pression minimale a exercer correspond a la pres-
sion p, nécessaire a 1’obtention de 1’équilibre entre ces
deux formes 2 25 °C. Ecrivons du pour chacune des
deux variétés (cf. 1.43) :

du(G) = - Sip(G).dT + Vi (G) .dp

du(D) =-Sp(D).dT + V(D) .dp

1. Enthalpie libre et potentiel chimique

soit, a température constante :

du(G) = Vin(G).dp et du(D) = Viy(D).dp

Retranchons membre a membre ces deux égalités et
intégrons :

Pe

Pe
fp o du(G) — u(D)) = 0 (Vm(G) - Vin(D)).dp

Soit: (u(G) - u(D))e - (U(G) - 1(D))
= (Vin(G) = Vin(D)) . (pe - pY)
A léquilibre :  (1(G) — (D))o =0, d’our :

o_ #%G) - D)

Pe=P"" v (G — V(D)

2850
(5,21-3,38).107°

dol: p.=1,0.1,00+

soit: pe=~1,56.10° Pa=~15,6 kbar

En pratique, c’est en comprimant du graphite entre 50
et 100 kbar a 2000 °C, en présence de fer, de chrome
ou de nickel comme catalyseurs qu’on produit indus-
triellement des diamants artificiels.

» Pour s’entrainer : ex. 5, 6,7,8,9, 10, 1] et |2.
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Amsamiaiag C O F Ry

@® ENTROPIE

A tout systéme X, il est possible d’associer une fonction d’état appelée entropie, notée S, telle que, pour
une transformation élémentaire :

dS =dS. +dS;
oll, pour un systeme fermé, 8S, = 8Q/T représente la variation d’entropie résultant d’un transfert d’énergie

thermique entre le systeme et I’extérieur et 8S; traduit la création d’entropie. 8S; est positive pour une
transformation réelle, donc irréversible, et nulle pour une transformation réversible.

L’entropie de tous les corps purs parfaitement cristallisés est nulle a la température de 0 K.

@ ENTHALPIE LIBRE

L’enthalpie libre, ou fonction de Gibbs G, est définie par G=H-T.S5;
c’est une fonction d’état et sa différentielle est exacte.

Pour un systeme de composition fixée :
dG=V.dp-S§.dT

e« (8]
(W7T'V « lor),~ S
oG/ T) H : .
aT == (relation de Gibbs-Helmbholtz)
p T

Lors d’une transformation isobare et isotherme, I’enthalpie libre d’un systéme n’échangeant avec 1’exté-
rieur que de 1’énergie thermique et du travail, dii aux forces de pression, ne peut que diminuer ou rester constante
si la transformation est réversible.

dGr, <0 correspond a I’évolution spontanée du systeme ;

dGr,, =0 estla condition d’équilibre du systeme ; I'évolution cesse lorsque G est minimale.

@® POTENTIEL CHIMIQUE

Le potentiel chimique £; d’un constituant B; est défini par :

. &)

o (ani T,p,njs;
Pour un systeme : G(T p,ni,ny, ..,n; ...)=2n;.Ui(T p, x;)

1

et: dG=V.dp-S.dT+ Xy;.dn;
1

au; _ i (a‘ui) _ )
(ap)T,n,-_Vm’l et oT p,n,-__Sm’l

Pour un corps pur : du=Vy.dp-S,.dT

Equilibre du corps pur :
— Lorsqu'un corps pur est en équilibre sous plusieurs phases (¢, 3, ¥....), tous ses potentiels chimiques sont
égaux :
u(a) = p(pP) = u(y)...

— Lorsqu’un corps pur peut exister sous plusieurs phases, il évolue spontanément a température et pression
constantes vers la phase de plus bas potentiel chimique.




Expression générale :

potentiel chimique

S msma e O F Ry

Expressions du potentiel chimique :

1. Enthalpie libre et potentiel chimique

w;=u%T) +RT.In q;

potentiel chimique standard
c’est-a-dire sous 1,0bara T
et dans des conditions
particulieres selon 1’état
physique du constituant

Expressions particulieres suivant la nature du systeme :

activité chimique du constituant B;
dans le systeme considéré

constituant

expression
du potentiel chimique

état standard
de référence

gaz parfait pur

W(T, p) = uo%T) + RT.In

v
pO

gaz parfait pur
sous pO0=1,0bar aT

constituant gazeux B; dans
un mélange de gaz parfaits

1i(T. pi) = g(T) + RT.In %

gaz parfait pur
sous p0=1,0baraT

solide ou liquide pur

U(T, p) = u%T) + RT.In

a

P
(T, p) = K(T) + fpo Vin-ds6

soit :
U(T, p) = 1(T)

corps condensé pur
sous pO=1,0baraT

constituant B; d’'un mélange
solide ou liquide idéal

1T, p) = () + RT.In

X

corps pur sous p¥=1,0bar aT
dans 1’état physique du mélange

soluté B; dilué dans
une solution idéale

wi(T,p)=1 . (T)+RT.In

“
c0
i

constituant B;sous p¥=10bar aT
tel que B; se comporte comme i
la solution était infiniment diluée
ete; = A=1,0mol.L!;
cet état standard est hypothétique.
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Exercices

APPLICATIONS DIRECTES DU COURS

;I,,,.,f Systémes monophasés ou polyphasés

1) La solubilité du butan-1-ol dans I’eau a 25 °C est de 9,1 mL
pour 100 mL. A 25 °C, la masse volumique du butan-1-ol est
de 0,810 g.cm™ .

Obtient-on un systeme monophasé si, a 25 °C, on dissout dans
100 mL d’eau :

a) 0,20 mol de butan-1-ol ? b) 6,72 g de butan-1-ol ?

2) La solubilité du chlorure de sodium dans 1’eau est, pour
100 mL d’eau, de 35,70 g a 25 °C et de 39,12 g a 100 °C.
Obtient-on un systeme homogene si, on dissout 1,60 mol de
chlorure de sodium solide dans 250 mL d’eau :

a)a25°C? b) a 100 °C?

Données :

M (butan-1-ol) = 74,0 g. mol™! ;

M (NaCl) = 58,5 g. mol™!.

%_ Fractions molaire et massique

En considérant que 1’air n’est constitué que de dioxygene et
de diazote, déterminer, a 0 °C sous 101,3 kPa, les fractions
molaires, puis les fractions massiques de ces deux gaz dans
lair. A0 °C, sous 101,3 kPa, la masse volumique de I’ air sera
prise égale 21,29 g. L1

é,u Volume molaire partiel

Lors de I’ajout d’une mole d’eau a un grand volume d’un
mélange eau-méthanol de fraction molaire en méthanol
x1 = 0,40, le volume s’accroit de 17,35 mL. Lors de 1’ajout
d’une mole de méthanol au méme mélange, le volume s’ac-
croit de 39,0 mL.

1) Calculer le volume d’un mélange obtenu en mélangeant
128 g de méthanol et 108 g d’eau. SOS
2) Déterminer la variation de volume accompagnant le
mélange.
Données :
Masses volumiques : p(eau) = 1,0 g.cm™ ;
p(méthanol) = 0,79 g. cm™S.
SOS : Utiliser la relation V = Xn;.Vy,
l

é:,,. Mélange de gaz

Un récipient adiabatique est séparé en deux compartiments
identiques. Le premier contient 5 mol de diazote (noté 1 par
la suite) sous 2,5 bar a 25 °C, et le second 6 mol d’argon
(noté 2 par la suite) sous 3,0 bar a 25 °C, ces deux gaz étant

supposés parfaits. On enleve la paroi de séparation : les deux
gaz se mélangent sans réagir.

1) Quelle est la température finale ?

2) Exprimer, pour chaque gaz, le potentiel chimique avant et
apres mélange.

3) Pour une fonction d’état X, on appelle grandeur de mélange
la différence ApixX = Xaprés mélange — Xavant mélange -

Déterminer ApixH, AnixG, AnixS . Conclure.

g Potentiel chimique standard
et température

1) Rappeler la relation donnant I’influence de la température
sur le potentiel chimique d’un corps.

2) Exprimer (u(T) — 12(298)) de I’éthanol liquide en fonc-
tion de la température 7, en admettant que la capacité calori-

fique de I’éthanol liquide est indépendante de la température.
SOS

3) Faire I’application numérique pour 6= 50 °C .

Données :

Pour 1’éthanol liquide : S°(298 K) = 161 J.K~!.mol"! ;
Cy=1111.K " mol ™.

SOS : [ In(x).dx = x.(In(x) - 1).

Mé,ﬁ. Potentiel chimique et pression

1) Rappeler la relation donnant I'influence de la pression sur
le potentiel chimique d’un corps.

2) Exprimer (298, p) — 19(298) pour le cyclohexane liquide
a 298 K en fonction de la pression p, en admettant que le
volume molaire du cyclohexane liquide est indépendant de
la pression.

3) Faire I’application numérique pour p = 50,0 bar . Conclure.

Donnée pour le cyclohexane liquide a 298 K :
Masse volumique (supposée indépendante de la pression) :
p=0,655g.cm>.

Z Variétés allotropiques du soufre

Le soufre existe a I’état solide sous les variétés cret f3: la tem-
pérature de transition est de 95,5 °C sous un bar. Dans ces
conditions de température et de pression, la différence d’en-
tropie molaire S(Sp) — S(S¢) = 7,87 J.K~! . mol™! et la diffé-
rence de volume molaire Viy(Sp)~Vin(S¢) = 0.8 cm3.mol ! ;
ces deux différences seront supposées indépendantes de 7.
1) Donner, pour un corps pur, I’expression de du en fonction
depetdeT.

2) Préciser la variété stable a 25 °C. SOS



1. Enthalpie libre et potentiel chimique

3) Calculer I’élévation de la température de transition lorsque
la pression s’accroit de 10 bar. SOS

SOS : 2) Etudier le signe de dip o au voisinage de
6=95,5°C.

3) Utiliser les expressions de d et I’égalité des potentiels (g
et Ly al’équilibre.

UTILISATIONS DES ACQUIS

§; Mélange idéal de liquides

Un mélange de toluene et de benzeéne peut étre considéré
comme idéal. On considere la solution obtenue en mélan-
geant, a 25 °C, 234 g de benzene et 184 g de toluene ; on
négligera la quantité de ces hydrocarbures en équilibre avec
le liquide sous forme vapeur et on admettra que la tempéra-
ture reste constante.

1) Exprimer le potentiel chimique du benzene et du toluene
purs, puis dans le mélange sous 1,0 bar.

2) Pour une fonction d’état X, on appelle grandeur de mélange
la différence ApixX = Xapres mélange — Xavant mélange -
Déterminer ApixG, AnixS, et ApixH, lors du mélange de ces
deux hydrocarbures a 25 °C sous 1,0 bar. Conclure.
Données :

M (benzene) = 78,0 g .mol~!:

M (toluene) =920 g. mol~!.

9
On dispose de V= 1,00 L d’alcool de grain qui est un
mélange d’eau et d’éthanol a 96 % en masse d’éthanol. On
souhaite préparer, avec ce mélange, de la vodka qui est un

mélange d’eau et d’éthanol a 56 % en masse d’éthanol.

*Préparation d’une vodka

1) Calculer le volume V d’eau a ajouter. SOS

2) Déterminer le volume V' de vodka ainsi préparé.
Données :

* Volumes molaires partiels de 1’eau : dans I’alcool de grain :
14,61 mL ; dans la vodka : 17,11 mL.

* Volumes molaires partiels de 1’éthanol : dans I’alcool de
grain : 58,01 mL ; dans la vodka : 56,58 mL.

SOS : Revoir si nécessaire au paragraphe 4.1.1, page 15 dans
la marge, la définition d’une fraction massique.

ﬁ Equilibre liquide vapeur de ’eau

1) Ecrire les expressions des potentiels chimiques de 1’eau
vapeur et de I’eau liquide a la température T et a la pression p.
2) Déterminer la pression de 1’eau vapeur en équilibre avec
I’eau liquide a 25 °C :

a) en négligeant I’influence de la pression sur le potentiel chi-
mique de I’eau liquide ;

b) * en ne la négligeant pas.

Données :

A 25°C, 1’ (H,0)(¢) - iO(H,0)(g) = — 8,57 kI .mol ! .

/!’_,..,» Equilibre liquide vapeur pour le dibrome
A 25 °C, le dibrome est en équilibre sous deux phases, 1'une
liquide, 1’autre vapeur.

1) Déterminer la pression du gaz en équilibre en négligeant
I’influence de la pression sur le potentiel chimique du dibrome
liquide.

2) Déterminer la température d’ébullition du dibrome, sous

une pression de 1 bar :

a) * en utilisant les enthalpies et les entropies molaires du
dibrome liquide et du dibrome gazeux et en supposant que
AHY (g—€) et ASY(g—¢) sont indépendantes de la tempé-
rature. SOS

b) **¥ en utilisant les expressions des potentiels chimiques du
dibrome liquide et du dibrome gazeux en fonction de la tem-
pérature, sans faire d’approximation. Conclure. SOS

On supposera que les vapeurs se comportent comme un gaz
parfait.

Données :

A25°C : 1O(Bry, €) - uO(Bry, g) =-2986 J.mol! ;

Vin(Bry, €) = 52,4 cm3 . mol ™! ;

SOBry, ) =152,3 1. K L.mol! ;

SOBry, ) =2453T.K 1 .mol! ;

CYBry, O)=71,61.K " .mol ™! ;

CY(Bry, g) =37,8 1.K~!.mol!.

SOS : 2) a) Etablir au préalable la relation :
H)=Hp;~T. Sy,

et ’appliquer aux états liquide et gazeux du dibrome.

dy

dT ) S?n,i (T)

b) Exploiter la relation :

29

© Hachette Livre ~ H Prépa / Chimie, 2% année, MP-MP¥ ~ PT-PT¥; la photocopie non autorisée est un délit



© Hachette Livre ~ H Prépa | Chimie, 2% année, MP-MP* ~ PFPT, la photocopie non autorisée est un délic

30

Exercices

:L% *Relation de Clapeyron

On considere un corps B en équilibre sous deux phases o et
B. Soient respectivement Sy, S B> Vo et Vg, les entropies et
les volumes molaires de B dans ces phases.

1) Donner, pour un corps pur, I’expression de d/ en fonction
depetdeT.

2) Quelle relation lie u(e) et u(f), a I’équilibre, sous une
pression p et a la température 7 ?

3) On impose une variation d7 de la température 7'; le systeme
évolue vers un nouvel état d’équilibre, toujours biphasé, la pres-
sion d’équilibre est alors p + dp . Au cours de cette transfor-
mation, les potentiels chimiques varient de du(cr) et du(f).
a) Quelle relation lie du(e) et du(B) ?

b) En déduire Iexpression de dp/dT en fonction de S¢, Sg,
Vo etVp .

4) On s’intéresse a I’ébullition de I'eau et on note AyypH o),
Ienthalpie de vaporisation de I'eau a la température 7y, .
a) Réécrire I'expression dp/dT a I'aide de Ay, H 0(T) et Tyap -
b) Pour I'eau, Ay,pH(T) = (59 800 -52.Ty,p) J.mol~! . En
négligeant le volume molaire de 1’eau liquide devant celui de
I’eau vapeur et en considérant que I’eau vapeur peut étre assi-
milée & un gaz parfait, €tablir I'expression Ty, en fonction
de pyap. SOS

¢) En déduire la température d’ébullition de 1’eau a 2 500 m
d’altitude ou régne une pression de 0,75 bar.

SOS : Former [’expression d7p = F(T).dT puis intégrer.

/Lé» *Enthalpie molaire de vaporisation

La pression de vapeur saturante de 1’éthéne liquide est

donnée en fonction de la température par I’équation :
togp=- P11 41,750 log 7-0,008375.T + 5,323

(avec p en mmHg et T en kelvin).

Calculer I’enthalpie molaire de vaporisation de I’éthéne a la
température d’ébullition sous 1,000 atm, soit — 103,9 °C ;
I’éthylene gazeux est assimilé a un gaz parfait. SOS

Donnée :
1,000 atm = 760,0 mmHg.

SOS : ¢ Faire au préalable [’exercice 12 et/ou relire le para-
graphe 5.3 du cours.
o Négliger Vi, (€) devant Vi (g).

/!ﬁ; **Diagramme d’état

La pression de vapeur saturante du germanium solide est don-
née a deux températures :

T(K) 800

— 14,55

1200
-6,31

log p (mmHg)

La pression de vapeur saturante du germanium liquide est
donnée a deux températures :

T(K) 1300

-5,13

1 600
-2,53

log p (mmHg)

On supposera que les enthalpies molaires de changement
d’état sont indépendantes de la température dans le domaine
considéré.

1) Calculer les enthalpies molaires de sublimation, de vapo-
risation et de fusion du germanium. SOS

2) Déterminer les coordonnées du point triple du germanium.

3) Sachant que la densité du germanium solide vaut 5,32 et
que celle du germanium liquide vaut 5,13, représenter sché-
matiquement 1’allure du diagramme d’état du germanium.

SOS : ¢ 1) Relire le SOS de [’exercice 13.

« Etablir les fonctions In p = f(T) en intégrant la relation de
Clapeyron explicitée en négligeant le volume des phases
condensées devant celui de la phase gazeuse.

/!,,5.; **Partage d’un soluté entre deux solvants

On considere, a la température T, un soluté A en solution dans
deux liquides non miscibles, notés par les indices e et b. On
admet que le soluté A forme avec chacun des solvants une
solution diluée idéale.

1) Etablir la relation liant les potentiels chimiques du soluté
dans chacune des solutions, lorsque 1I’ensemble est en équi-
libre.

2) Ecrire les expressions des potentiels chimiques de ce soluté
en fonction de sa concentration C(A), ou C(A)y dans chaque
solution.

3) Montrer qu’alors C(A),/C(A)e =k, ou k est une constante
qui ne dépend que de la température.

4) Le phénol A = C¢HsOH peut se dissoudre partiellement
dans I’eau (e) et dans le benzene (b), I’eau et le benzene étant
non miscibles. On agite du phénol dans un mélange eau-
benzene et on détermine les concentrations du phénol dans
chacune des solutions, une expérience a donné les résultats
suivants :

C(A), =0,0705 mol.L! et C(A). =0,1013 mol.L! .
a) Déterminer k .
b) En déduire 0 (A)e — 12 . (A)y 2298 K.



Grandeurs
standard

Jntro duehis )

L’étude quantitative des réactions chimiques
nécessite de connaitre les parametres
caractéristiques du systeme réactionnel.

Parmi ces parametres, [’enthalpie de réaction A.H,
I’enthalpie libre de réaction AG et leurs grandeurs
standard jouent un role essentiel.

Apres avoir rappelé, comme nous y invite

le programme, quelques notions

déja vues en premiere année, nous développerons,
plus particulierement dans ce chapitre,

les grandeurs essentielles a l’étude de I’ évolution
d’un systeme qui sera traitée au chapitre 3.

OBJECTIFS

m Connaitre la définition des principales
grandeurs de réaction utilisées en Chimie.

m Savoir déterminer 1’influence de la tem-
pérature sur ces grandeurs.

m Savoir définir et calculer les grandeurs
de formation.

PREREQUls

m Avancement d’une réaction (cf. 1’¢ année).

m Expressions différentielles de 1’enthal-
pie et de I’enthalpie libre (cf. chap. 1).

m Etat standard et état standard de référence
(cf. 1" année et chap. 1).

m Définitions et propriétés d’une grandeur
extensive et d’une grandeur molaire
partielle (cf. chap. 1).

m Définitions et propriétés de I’entropie et
du potentiel chimique (cf. 17¢ année et
chap. 1).

m Calculs des enthalpies de réaction a par-
tir des énergies de liaison (cf. 1”¢ année).

m Température maximale atteinte par
un systeme en réaction chimique
(cf. 1’ année).
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Grandeurs standard
relatives a un constituant

I.1. Définitions
M Considérons un systeme X , de volume V, formé des constituants B;, pris a la
température 7 sous la pression p ; soit n; la quantité de chacun des constituants B;
dans ce systeme.
Par application des Premier et Second Principe de la Thermodynamique, il est pos-
sible d’associer a ce systeme les fonctions d’état énergie interne U, enthalpie H,
entropie S et enthalpie libre G telles que :

H(T, p, ny, na,...)=UT, p,ny, no,...) +p.V 2.1
et G(T, p, ny, ny,...) = H(T, p, ny, ny,...) = T.S(T, p, ny, ny,...) (2.2)

Pour chacun des constituants B; de ce systeme, il est possible, a I’aide de la rela-
tion (1.27) de définir les grandeurs molaires partielles associées a ces grandeurs
extensives, Ainsi définit-on :

* ’enthalpie molaire partielle Hp, ; :

aH
H_ .={%L
! (a”i)Tpn

i
* ’entropie molaire partielle Sy, ; :
_ (LS)
m,i =

on, T.p.n

* ’enthalpie libre molaire partielle Gy, ; ou potentiel chimique y; :
Oni=t (o)
dni T, p, Wi

i
= =

m,i — M

La relation (2.2) permet alors d’écrire :

S (3 1
on, Topn;.; on, T,pon,, on, T, p,n

Soit : Gm,i=;ui=Hm,i_T'Sm,i

j=i

M En se limitant, comme nous y invite le programme, au cas ou tous les consti-
tuants sont dans les conditions standard, on peut définir :

* I’enthalpie molaire standard partielle H 9n, i
H()
HY) ;= (a_) 2.3)
T,n;

ani

j=i
* I’entropie molaire standard partielle S Om i

as"
S(l)n,i=((-m)T (2.4)
l S

j=i

* I’enthalpie libre molaire standard partielle G?n, ; ou potentiel chimique standard ,u? :

9G"
GY, i=uf=|2 (2.5)
ani T, n

j=i

et Gh =1 =HY, ;-T.S) ; (2:6)



L application de I’identité d’Euler pour les fonctions homogenes de degré 1 (1.34)
permet d’écrire :

HO(T,p,nl, ny,...) =§n,~.H?n,i

(2.7)
SO(T,ps ni, l’lz,...) =2i:ni'S(l)n,i (2.8)
GO(T’pa ni, n,...) =§ni'#?n,i (2.9)

B Pour un systeme constitué par une quantité n du seul constituant B pur, toute
grandeur molaire partielle est une grandeur molaire, ainsi( :
H . _S . G
HyB)=% 1 SqB)=5% 3  GuB)=uB)=
Soit dans les conditions standard et pour un corps pur :

0-G’

H® 0
H£(B)=7, S:,),(B)=ST et Gg(B):u ==

|.2. Grandeurs molaires standard

1.2.1. Enthalpie molaire standard

L’enthalpie molaire Hy,; d’un gaz parfait ne dépend que de la température.
L’enthalpie molaire Hy,; d’un corps condensé (solide ou liquide) ne dépend
pratiquement que de la température, I’influence de la pression étant négligeable.
Aussi admettrons-nous dans tous les cas que :

OH,, «T)
(%) =Cpm i) et
p

n ) )
ap T
ot Cp y; est la capacité thermique molaire & pression constante du constituant B;
considéré.
Lorsque le systeme considéré est dans les conditions standard :
0
dH", «(T)
dr

ou Cg,m,i est la capacité thermique molaire standard a pression constante du
constituant B; considéré.

2.10
=) dT) @19

Dans ces conditions, les variations d’enthalpies molaires d’un corps pur dans un
état physique donné entre deux états (1) et (2) respectivement caractérisés par

T,
My 12 = Hu®) ~Ho(1) = [ 2 € (7). 0T
1
La capacité thermique molaire a pression constante C;, ,, €tant une grandeur posi-
tive, I’enthalpie molaire H,, est une fonction croissante de la température.

Pour certaines températures une seconde phase apparait et la température demeure
constante tant que le systéme reste biphasé. En revanche, 1’enthalpie molaire conti-
nue a augmenter car le changement de phase s’accompagne d’une variation
d’enthalpie :

Tfus
H(T2) = HYy(T) + le C(s)- AT + ApysH *(Trys)

T\ap TZ
- CYE). dT + Ay HUT, +f CY(v).dT
Jo B4+ gt T+ [ €

fus

La courbe représentant Hy, en fonction de la température présente donc
des discontinuités pour les températures de changements d’état (doc. 1).

2. Grandeurs standard

(*) Pour indiquer qu’il s’agit d’un corps
pur, on affecte souvent chaque grandeur
d’un astérisque : S%,, Vi, HE,.

(**) Rappelons qu’il est impossible d’at-
tribuer une valeur absolue a 1’enthalpie
(molaire) et que 1’on ne peut calculer que
des variations d’enthalpie (molaire).

AHY

Doc. 1. Enthalpie molaire standard
d’un corps pur en fonction de la
température T.
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1.2.2. Entropie molaire standard

L’entropie molaire standard est 1’entropie molaire de la substance dans son état
standard. Le Troisieme Principe de la Thermodynamique (cf. chapitre 1. § 2.5.)
postulant que I’entropie du cristal parfait est nulle a 7=0 K, il est possible de
déterminer I’entropie molaire d’un corps pur a toute température.

Ainsi, pour un corps pur(*) :

Trus ~0 Tyy 0 0
Cy(S).dT A, HO P Co(€).dT A, H
s%(T1)=0+j R Pk AAhala .
us

0 fus vap
U o). dT
o I
T

vap

L allure du graphe SO(T') est donnée au document 8 du chapitre 1. L’entropie d’un
corps pur croit lorsque, sous pression constante, la température croit, car le désordre
du systeme augmente.

» Pour s’entrainer : ex. | et 2.

2 Grandeurs de réaction

2.1. Avancement et quantité de matiére

Considérons un systeme fermé au sein duquel se déroule la réaction chimique
d’équation :
ZVi Bi =0
1

Soit n;(f), la quantité du constituant B; a I’instant ¢ ; n;(f) s’exprime en fonction de
Pavancement & par la relation :

ni (1) =n;(0) + v;. (§(0) - £(0))
soit en choisissant, at=0, £(0)=0:

n;(®) =n;(0) + v;.§(®)

d’ou I’expression différentielle :

@.11)

dn;(t) = v;.d&®) (2.12)

L’avancement £ a les dimensions d’une quantité de matiére, il s’exprime en mole.

2.2. Définition d’une grandeur de réaction

Soit une grandeur extensive X d’un systéme chimique en réaction. L’équation
Yw;B; =0 étant donnée, 1’avancement de la réaction correspondant i 1’état du

l
systeme peut &tre défini. X est une fonction des parametres physiques T et p
et de I’avancement ¢&.

Par définition, la grandeur de réaction a T, p et £ est la dérivée partielle
de X par rapport a &, T et p étant bloquées. Elle est notée A,.X :

9X(T, p, ¢ ))
T,p

ArX(T9P’ §)= ( aé (2.13)

(*) Dans certains cas, le solide considéré
change de structure a la température 7.
Le calcul de SY, doit alors prendre en
compte cette transition de la variété allo-
tropique (@) a la variété () :

T,
0 _ w0, dT
Sm_0+f0 (). 9

A[rHO Tfus

+ +
Ttr T,

dT
C}Z(ﬁ).7+...




La définition des grandeurs de réaction fait intervenir I’avancement & ; comme
celui-ci dépend de I’écriture de 1’équation, une grandeur de réaction n’a de sens
que si elle est associée a une équation de réaction.

De par sa définition, A X a la dimension de X divisée par celle de la quantité de
matiere (mol).

2.3. Grandeur de réaction

et grandeurs molaires partielles
Soit X(p, T, n;), une grandeur extensive caractéristique du systeme défini au para-
graphe 2.1. ; d’apres la relation (1.27), définissant une grandeur molaire partielle :

X oX
dX = (*) .dT + (—) Jdp+ ), X i -dny
ar .1 3}7 T, n; b zz m, & -

Soit, a I’aide de la relation (2.12) :

dx = (g—};)p | -dr+ (8_)15)7: L (le Ve X i) dE

La grandeur de réaction A, X = (%) s’identifie alors avec ), V; Xm,i,doule

T,p i
résultat général pour toute grandeur extensive X (7 :

X

AX(T, p, 5) = (%)T = Z Vi-Xm,i (T, p, 5) (2.14)
P l

2.4. Grandeur standard de réaction

Lorsque les constituants sont dans leur état standard, la grandeur de
réaction A X est la grandeur standard de réaction A, X%(T) :

AXT) = (ag(;) = XV X, i(T)
T i

X ‘,)n’ i(T) est la grandeur molaire standard du constituant B; .

(2.15)

A.X9 n’est fonction que de la température ; les constituants du systeme étant tous
dans leur état standard (cf. chap. 1 § 1.8.)"), A.X" ne dépend pas de I’avancement,
contrairement a A, X.

2.5. Grandeur de réaction et variation de grandeur
entre deux états

Soit X, une grandeur extensive caractéristique d’un systeme chimique en réaction ;
X est fonction de T, p et & . Considérons une transformation faisant passer le sys-
teme d’un état 1 a un état 2 ; au cours de cette transformation, X varie d’une valeur
AX telle que :

AX1p =X - X1 =X(Ta, p2, &) - X(Ty, p1, &)

M Si la transformation est faite a T' et p constantes, cette variation peut aussi se
calculer a partir de A, X. Dans ces conditions :

52 3
0X 2
= .dé = AX(E).d
](ag)m £= [ axe.az

AXip=X-X| = f (2.16)

£

2. Grandeurs standard

(*) Dans un systeme contenant ; mol de
chacun des constituants B; et ou se
déroule une réaction d’équation :

ZV,‘B,’ZO
i

il est possible d’écrire deux relations pour
toute grandeur extensive X :

X= zni'Xm,i
i
ArX= ZV,‘.Xm’,'
i

(1.34)
(2.14)

(**) Dans leur état standard, les réactifs
et les produits sont purs et séparés, cha-
cun d’eux étant pris dans son état phy-
sique de référence a la température T
sous la pression p¥ = 1,0 bar.
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B Si, et seulement si, A, X est indépendant de £a T et p constantes :

AX=Xs-X; = AX.(&- &) @17)
Nous verrons, par la suite, que la relation (2.17) s’applique a I’enthalpie, mais
ne s’applique ni a I’enthalpie libre ni a ’entropie.

M En revanche, avec les grandeurs standard de réaction, qui ne dépendent pas de
I’avancement :

AX=X3-X1=AX"(&- &) (2.18)
Dans le seul cas ol (& — &) =1, alors AXXT) = AXT) .
Dans tous les autres cas : AX #AX et AXO#AX0

Il convient donc de ne pas confondre les deux symboles A et A, :
* Le symbole A définit une variation entre deux états du systéme ;

* Le symbole A, représente I’opérateur (%) , dérivée partielle par
T, p

rapport a &, T et p étant bloquées.

Le document 2 illustre ces deux notions.

3 Enthalpie standard de réaction

Rappelons quelques définitions et résultats vus en premiere année.

3.1. Définitions

M Soit H, I’enthalpie d’un systeme fermé en réaction chimique selon une équation
Y v;B; = 0 donnée, et £, I'avancement de la réaction correspondant.

l
Pour chaque constituant : n; = ng; + ;. & . L'enthalpie étant une grandeur exten-
sive, H s’écrit d’apres la relation (1.34) :

H=Ynj.Hy = 2 (ng i+ Vi &) Hy ;
1 1

ol Hy, ; est I’enthalpie molaire partielle du constituant i.

L’enthalpie de réaction A, H est, par application de la relation (2.13), la dérivée
partielle de H par rapport a &, T et p étant bloquées.

AH(T, p, &)= (%Ig)T (2.19)
9 p

Elle s’exprime simplement en fonction des enthalpies molaires partielles Hy, ; des
constituants du systeme (cf. 2.14) :

AH(T,p, &) =X V. Hy, ; (2.20)

M L enthalpie standard de réaction du systeme, A, HY, caractérise un systéme dans
lequel tous les constituants sont dans leur état standard :

=2 V. HY (1) @.21)

AHYT) =(3L0) -
T i

g

L enthalpie standard de réaction du systeme, A, H ne dépend que de 1’équation et
de la température. Elle s’exprime généralement en kJ.mol~! .

XA
X&) "
AX(&) =52 (&),
NG
X(&) :
S & [

Doc. 2. La grandeur de réaction A X est
la pente de la tangente a la courbe X(&)

en §=&3.

Variation de grandeur entre deux états :
AX1 52 =X(&) - X (1)

M Pour une réaction exothermique :
AHONT) <0

pour une réaction endothermique :
AHYT) >0

M Une réaction exothermique est une
réaction au cours de laquelle les produits
qui se forment présentent des liaisons
interatomiques plus fortes ou plus nom-
breuses que les réactifs.




2. Grandeurs standard

M Pour les gaz, assimilés a des gaz parfaits, ’enthalpie ne dépend que de la tem- ;A
pérature, d’otl pour une réaction en phase gazeuse : A, H(T) = AL H(T).

T =Cte

L’expérience montre que cette relation s’applique avec une bonne approximation
aux phases condensées : AH(T) = AcH o).

A.H(T) ne dépendant alors pas de &, la variation d’enthalpie du systéme entre deux
états 1 et 2, AH|_,»(T), est une fonction affine de A, H 0(T). Par application de la
relation (2.17), il vient (doc. 3) :

AHy_,=Hy-Hy=AH(T).(& - &) = AHYT) . (& - &) (2.22)

>
>

De nombreuses applications des calculs de AH? ont été présentées en premiere 0 &l ¢
année ; certaines seront revues en exercices.

Doc. 3. A température et pression
» Pour s’entrainer : ex. 3 et 4.  constantes, l’enthalpie du systéme est

une fonction affine de I’avancement :
3.2. Influence de la température H(T, p, &) = H\(T) + AHT) .
3.2.1. Loi de Kirchhoff avec £ =0.

Pour étudier I’influence de la température, dérivons la relation (2.21) :

dT dr T 0 dT

dArHO_d(g Vi'Hr?Li(T)) < dHY, (T)

dHy, +(T)
dr
thermique molaire standard, a pression constante : Cg, m,i(T);dou:

dA H
ar =2 % Cpm,i (D)

Comme cela a été rappelé au paragraphe 1.2., est égale a la capacité

D’apreés la relation (2.15), 2. v;. Cg, m,i (T) est la capacité thermique standard

. L < . ., .
de réaction A, Cg (T) qui se calcule a partir des valeurs des capacités thermiques
molaires standard tabulées et de 1’équation de la réaction étudiée :

ALCHT) = X% C) o (T) (2.23)

d’ou la loi de Kirchhoff :

La dérivée, par rapport a la température, de I’enthalpie standard de
réaction est égale a la capacité thermique standard de réaction sous
pression constante ArCI(,) (T):
dAH® o
ar | =AM (2.24)
P

3.2.2. Calcul de A H%(T;) a partir de A HO(T) ; approximations
d’Ellingham
Pour calculer I’enthalpie standard d’une réaction a la température 7, , connaissant
celle-ci a la température T , il suffit d’intégrer la relation différentielle :
dAHXT) = A,C)(T).dT

: 0 0 L,
soit : A H (1)) =A . H (Ty) + fT AGC(T) .dT (2.25)
1
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Si ’intervalle de température [Ty, T,] considéré est étroit, et en I’absence
de changement d’état de ’une des especes, on peut négliger les variations
des enthalpies standard de réaction avec la température. Cette approxi-
mation est connue sous le nom d’approximation d’Ellingham.

Application 1

Enthalpie de réaction
de la réaction de Boudouard

réaction dite réaction de Boudouard d’équation :
C(graph.) + COx(g) = 2 CO(g)
sachant que, pour cette réaction :
AHO(298 K) = 172,47 kJ . mol™!
Données :
Valeurs des ngm enJ. K1 .mol!:
CO(g):29,31 +3,07.1073.T
C(graph.) : 11,29 + 10,87.1073.T
COx(g) : 44,22 +8,79.103.T

Calculons :
ACY(T) =2 ;. Cp i, i(T)
1
=2 CYCO) - CYCO,) - CH(C)

Déterminer [’enthalpie de réaction a 1 000 °C pour la

soit: ACH(T)=3,11-1352.102.7 (J.K'.mol™)
D’apres la relation (2.25) :

1273

AHO(1 273 K) = AHY298 K) + B ACYT).dT

soit : ALHO(1 273 K)

13,52.1073

= 17247 +(3,11[T] - ==

: [Tﬁéﬁ?)- 1073

doli:  AH(1273)=163,67 kJ.mol™!

La variation de I’enthalpie standard de réaction avec la
température est généralement faible si AT et Ang ne sont
pas trop élevées (elle est, dans cet exemple, de 1’ordre de
5 %). Ce calcul illustre la validité de I’approximation
d’Ellingham.

3.3. Enthalpie standard de réaction et changement d’état

Supposons qu’entre les températures 7 et 7, 'un des constituants, par exemple
By, passe de I’état solide a I’état liquide a la température Tt ¢ . Exprimons
I’enthalpie standard de réaction a cette température, avant la fusion de By, :

AHO (Tgys. ) = ?Vi HO i (Trus. 1) =£ Vie HQ i (Trus, 1) + Ve H e (Thus, 1)

Exprimons I’enthalpie standard de réaction a cette température, apres la fusion de By :
AH (Trus, 1) =i§c Vie Hih i (Trus, 1) + Viee Hik (Trus, 1) + Vic - Atus H® (Thus, )

A la température Ttys, . enthalpie standard de réaction varie brusquement de

Vic - AfusH0 (Tfus,k) :

* si By est un réactif, v est négatif et A,H? diminue brusquement ;
* si By est un produit, v est positif et A,H? augmente brusquement.

Application 2

Enthalpie de réaction
de la synthése de I’eau vapeur

A 25 °C I’enthalpie standard de réaction de la synthése
de l'eau liquide selon I’équation :

38

H, (2) + 172 05 (g) =H,0 (€)

vaut A.H? (298 K) = — 285,8 kJ .mol~. En déduire
Penthalpie standard de la réaction de la synthése de
I’eau vapeur a 150 °C.




Données :

CY m(Hp, @) =28,81.K~!.mol!
CY m(02,2)=29,41.K ! .mol!
CY m(H0, €)=7531.K ! mol!
CY m (Hy0,v) = 33,6 J.K~! . mol! et:
AvapH (H,0, 373 K) = 40,7 kJ . mol™!

Le calcul s’effectue en décomposant la transformation
en trois étapes : passage de 298 K a 373 K, I’eau étant
liquide ; vaporisation de 1’eau ; passage de 373 K a

423 K, I’eau étant vapeur : o
AHO (423 K) = A.H? (298 K) + f A(CY ¢.dT
298

a3 ,
+ AygpHO (H,0, 373 K) + L ) ACY,.dT  soit

avec : Ang «=C

2. Grandeurs standard

D.m ( 0, €)= C) 1 (Hy, 8)

- % €9 (02, 2) =31,87.K 1 .mol"!
ACY = CY 1 (H0,v) = CY 1 (Hy, @)

- % CY m(0y,2)=-9,9J. K- .mol"!
soit en prenant garde aux diverses unités utilisées :

AHO (423 K) =—-285,8 +31,8.1073 x (373 — 298)

+40,7-9,9.1073 x (423 - 373)

AH® (423 K) = - 243, 2 k] .mol™!

» Pour s’entrainer : ex. 5.

4 Entropie standard de réaction

4.1. Définition de I’entropie standard de réaction

M Considérons un systeme fermé en réaction chimique selon une équation donnée.
L’entropie de réaction A..S est la dérivée partielle de I’entropie S du systeéme par
rapport & &, T et p étant bloquées.

(2.26)

ArS(T9 D 6) = (g_S)
6 T,p
Elle s’exprime simplement en fonction des entropies molaires partielles Sy, W) des
constituants du systeme (cf. 2.14) :

AS(T, p, &) = %vk.sm,k(T,p, &) @.27)

B L entropie standard de réaction du systeme, A.S?, caractérise un systeme dans
lequel tous les constituants sont dans leur état standard :

0 as() 0
AS'M)=|5p | = 2 - S k(D) (2.28)
T

» L’entropie standard de réaction du systeme, A, S, ne dépend que de 1’équation et
de la température. Elle s’exprime généralement en J. K~ .mol~! .

* Les valeurs de § Qn, « étant tabulées pour une certaine valeur 7 de la température,
le calcul de A.SO(T) est immédiat connaissant 1’équation. Le calcul de A.S” & une
autre température nécessite de savoir comment varie I’entropie standard de réac-
tion avec la température.

(*) Pour éviter toute confusion avec la
création d’entropie du systeme, noté dS;
au premier chapitre, nous considérerons,
ici, le constituant By d’entropie Sy , et
non le constituant B; .

M Le signe de ASO(T) traduit 1"évolu-
tion du désordre du systéme au cours de
la réaction chimique.

*Si T (g)>0,A8%T)>0.
*Si zkvk (2)<0,AS%T)<0.
*Si zivk (2)=0,A.8%T)=0.
B Pour I%vk =1, il est fréquent de

constater que :
IASUT)l = 1002200 T . K~ . mol™!
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4.2. Influence de la température

M Pour étudier I’influence de la température, dérivons la relation (2.28) :

. dsh, w1

d,$" _dE w5 D) 5
dar -~ dT =4k
o s (1 Cpmk
r ar T T
dSO T
d’ou: ;\{,( k() Ek pmk_
0 0
soit : dAs” _ AC, (D)

ar = T

(2.29)

M Pour calculer I’entropie standard d’une réaction a la température 7> , connais-
sant celle-ci a la température 7' , il suffit d’intégrer la relation différentielle :

d(ASU(T)) = ACYT). dTT

T
soit A STy =A,S%T) + f zArCI‘,’(T).dTT
T

(2.30)

Comme I’enthalpie standard de réaction, 1’entropie standard de réaction varie brus-
quement lors d’un changement d’état. L’application 3 (question ¢)) illustre cette

Application 3

syntheése de I'eau selon I’équation :
Hy (g) +1/20, (g) =H0
a)a?25°C b) a95°C c) al150°C

Données :

€Y m(Hy, ) = 28,8 J.K~!.mol-!
CYm(02, 8)=29,41.K ' mol™!

€Y m(H0, €)=75.31. K. mol"!

€Y m(H20, v) =33,6 J.K~!.mol™!

SO (Hy, g) = 130,6 J.K~! . mol™!
$Y.(0,, g) =205 J. K. mol™!

SY (H,0, ¢) = 69,91.K . mol!
AvapH (H0, 373 K) = 40,7 kJ . mol”!

réaction se calcule a I’aide de la relation (2.28) :

40

Entropie de réaction de la synthése de I’eau

Déterminer [’entropie standard de réaction de la

Les valeurs de capacités thermiques molaires standard
et les entropies molaires standard sont données a 298 K
et sont supposées indépendantes de la température :

a) A 25 °C I’eau est liquide, I’entropie standard de

AS9(298 K) = 2v;.. §9, £ (298 K)
k
d’ot : A.S9(298 K) =
S%H,0, €) - SY(Hy, g) - SO %02, 2)
et:  AS%°298 K) = 69,9 —130,6 — 0,5 x 205
soit: AS?(298 K) =-163,2J.K1.mol! .

b) A 95 °C I’eau est encore liquide, 1’entropie standard
de réaction se calcule a I’aide de la relation (2.30) :
AS$0(368 K) = A,S0(298 K) + f 8CY¢.4T
d’oul, en utilisant la valeur de AGC,g calculée a
I’application 2 :
368

ASO(368 K) =— 1632 +31,8.1In (ﬁ)

soit : AS°(368 K) = -156,5 J . K~1. mol™!

c) A 150 °C I’eau est 2 I’état de vapeur, le calcul
s’effectue en décomposant la transformation en trois
étapes : passage de 298 K a 373 K, I’eau étant liquide ;
vaporisation de I’eau ; passage de 373 K a423 K, I’eau
étant vapeur.




373
A,$0(423 K) = A,5°(298 K) + f ACYe. 6T
298

En comparant les valeurs trouvées dans 1’application 3 pour I’entropie standard de
réaction a 25 °C et a2 95 °C, on constate qu’elles sont voisines (elles ne different
que de 4 %). En revanche, la valeur trouvée a 150 °C est nettement différente. Ces
résultats sont généraux et constituent la seconde partie de I’approximation
d’Ellingham :

Si I’intervalle de température [T ,T;] considéré est étroit et en I’absence
de changement d’état de I’'une des especes, on peut négliger les variations
des entropies standard de réaction avec la température.

» Pour s’entrainer : ex. 6.

5 Enthalpie libre de réaction

5.1. Définition

M Soit un systeme fermé en réaction chimique selon une équation donnée. L’enthalpie
libre de réaction A.G est la dérivée partielle de 1’enthalpie G du systéme par
rapport & &, T et p étant bloquées.

AG(T, p, 5)=( @31)

9G(T, D 5))
o T.p

Elle s’exprime simplement en fonction des enthalpies libres molaires partielles
G, ;> confondues, par définition, avec les potentiels chimiques ; des constituants
du systeme (cf. 2.14) :

AG(T,p, §) = 2vi. (T, p, §) (232)
1
L’enthalpie libre de réaction dépend de & (doc. 4).

M L enthalpie libre standard de réaction du systeme, A, G, caractérise un systéme
dans lequel tous les constituants sont dans leur état standard :

aG®
AG(T) = ( 5) Z v 1) (233)

L enthalpie libre standard de réaction du systeme, A,G?, ne dépend que de I’équa-
tion de la réaction et de la température. Elle s’exprime généralement en kJ . mol™!.

2. Grandeurs standard

calculées a I’application 2 :
AS0(423 K) = - 163,2 + 31,8 1n(373)

298

0 ’
N Ayaptt"(H70, 373 K) . fm . dT 40,7.10° _99%1n (423)
Tvap 373 . 373 373
soit, en utilisant les valeurs de A,CY ¢ et A.CY,  dou: A:S°(368 K) =-48,2 J.K~1. mol!

AGE) = (28 o &),

AGE) =( % (63))1 ,

>

G =(2 §(§2>)

g & & ¢
Doc. 4. L’enthalpie libre de réaction
AG, pente de la tangente a la courbe
G(&), dépend de I’avancement de la
réaction.
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5.2. Influence de la température
Pour étudier I’influence de la température, dérivons la relation (2.33) :

0
AGY d(; - (T)) o, dulm)
a7 - d7 = <Vigr
0

Or (cf 1.43) : du é;T) =—50 /(D)

dAGT
dou: GO S = - asD)

1
dA GYT

soit : "diT() =-A,8%1) (2.34)

5.3. Calculs de A,G°

Suivant les données dont on dispose, plusieurs méthodes peuvent étre utilisées pour
déterminer A,G(T).

5.3.1. A,HY(T) et A,S%(T) sont connues

L’énoncé fournit les expressions de A.H 0(T) et ArSO(T), a toute température, ou
donne les valeurs numériques permettant de les déterminer.

Par définition (cf. 1.14) : GO=HO-T.50
220 2770 4 ¢0
(5, - (5], 1%
oS Jr Vo r ¢ 7
soit, a I’aide des relations (2.21), (2.28) et (2.33) :

AGYT)=AHYT)-T.AST) (2.35)

5.3.2. A,HY(T) et A,G%(Tp) sont connues
L’énoncé fournit I’expression de A H 0(T), a toute température, et AGTp), 2 la
température T, ou donne les valeurs numériques permettant de les déterminer.

p et T étant bloquées, dérivons par rapport a & la relation de Gibbs-Helmholtz
(cf- 1.21):
(i(a(co(r) / T)) ) ~ (a ~HAT)/ T2))

& T

65 oT aé’-’
soit, a I’aide de (1.2) : (a(a(GO(T)/T)) ) __ L (aHO(T) )
) s\ oT (")5 T 6 T2 65 -

En utilisant les relations (2.21) et (2.33), cette expression se réécrit :

a [AG'D) 1 0
dT( . )=_F.ArH @ (2.36)

A pression constante, cette relation conduit, par intégration, a :

AG(T)) =A,,G"(To)_ 1 AHYT) ar 2.37)
T Ty r, T*

d’ot I’expression de A,G(T') a toute température.

42



5.3.3. A,.SYT) et A,G%(Tp) sont connues

2. Grandeurs standard

L’énoncé fournit I’expression de ASY(T), a toute température, et AGUTy), 2 la
température T, ou donne les valeurs numériques permettant de les déterminer.

0
Utilisons, dans ce cas, la relation (2.34) : w=

—ASUT)

T;
Par intégration, il vient:  AGY(Ty) = A,GY(Ty) - f 'ASYT) AT (238)
Ty

Application <

Enthalpie libre standard

de la syntheése de ’eau
Soit la réaction d’équation :

Hy(e)+ 3 Oa(e) = H0(g)
AHY298 K) =—241,8 kJ.mol ™! .

En utilisant les trois méthodes exposées précédemment,
déterminer ’enthalpie libre standard de cette réaction :

a)a298K;  b)al000K
Données a 25 °C (en J.K1.mol™}) :
Ox() | Hxg | HO()
N ndard 88| 2050 | 1306 | 1887
m
capacité thermique
molaire standard C3,,,() | 312 | 283 | 336

(*) supposées indépendantes de 7.
Pour cette réaction :

,
AHAT) = AHO298K) + | ACHT').dT'

298

1 "
ASOT) = ASO298 Ky + [ ACYT). dT_T
298
Vu les données, ArCQ(T) est indépendant de 7 :
ACYT)=10,8.10 J.K' . mol™!
d’ou: AL HNT) =-241,8-10,8.1073.(T - 298)

soit: AHYT)=-238,6-10,8.10"3.T
(en kJ.mol™1)

. 07 — T
et: ASY(T)=-444-10,8.1n 703

(enJ. K~ 1.mol 1)
soit: ASYT)=(17,1-10,8.InT).10-3
(enkJ.K~1.mol™1)
a) A298 K :
AGY%298 K) = A,H%(298 K) — 298.A,5°(298 K)
=-241,8+298 x44,4.1073

soit : AG%298 K) = - 228,6 kJ . mol™!
b) Calculons a présent ArGO(l 000 K) :

M A I’aide de la relation (2.35) :
A:G%(1 000 K) = A.H(1 000 K)

~1000.A,5%1 000 K)

soit, a I’aide des expressions établies ci-dessus :
AGO(1 000 K) =—238,6 - 10,8.1073x 1 000
- 1000x (17,1 - 10,8 x In 1 000)

doi:  AG°1 000 K) =-191,9 kJ.mol-!

M A I’aide de la relation (2.37), il vient :
AGO(1 000 K)

0 1000
AG(298) / ArHO(T).dT

=1000.
298 . T

=1000.|=2286
208

f 2386 +10,8.1073T
- T’
=1

—228.6 [238,6]00 3 1000
000.( 0 298+10,8.1o |lnT|298)
soit:  AG%1 000 K) = -191,9 kJ . mol!

M A I’aide de la relation (2.38), il vient :

1000
AGO(1 000 K) = A,G%298) — f ASYT).dT
208

1000
=-2286-( (17,1-10,8.1nT).1073.dT

298
_ 3 1000
=-228,6-17,1.1073. [T] o
+10,8.1073.[T.InT -

soit:  AG%1 000 K) =-191,9 kJ . mol!

L1073

’

1000
T 298
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6 Grandeurs standard de formation

6.1. Réaction standard de formation

La réaction standard de formation d’une espece chimique, a une tempé-
rature 7 et dans un état physique donné, est la réaction au cours de laquelle
une mole de ce corps, dans son état standard, est formée a partir des corps
simples correspondant aux éléments qui le constituent, chacun de ces corps
simples étant dans son état standard de référence a la température 7.

Exemples :
M L’équation de la réaction standard de formation du dioxyde de carbone est :

C(graph.) + Oy(g) = COx(g)
En revanche, I’équation :

CO(g) + 5 Oa(g) = COxg)
n’est pas I’équation de la réaction standard de formation du dioxyde de carbone.
M ’équation de la réaction standard de formation de I’hydroxyde de fer (II) est :
Fe(s) + Hy(g) + Ox(g) = Fe(OH)x(s)

etnon : Fe?*(aq) + 2 HO (aq) = Fe(OH)x(s)

La donnée de la température T est importante lorsque 1’état standard de référence
des éléments constitutifs dépend de 7.

Exemple :

L aluminium fond a 660 °C et bout a 2 467 °C ; la réaction standard de formation
de I’oxyde d’aluminium Al,O3 dépend donc de la température considérée :

« pour 6 < 660 °C : 2 Al(s) + % 0y(2) = ALOs(s)
e pour 660°C <@ <2467°C: 2 Al(()+ % 0y(g) = AlO5(s)
« pour 6 =2467°C: 2 Al(g) + % 0y(2) = ALOs(s)

6.2. Définition d’une grandeur standard
de formation

La grandeur standard de formation A;X" d’une substance B est celle
de la réaction standard de formation de cette espece a la température
considérée :

corps simples correspondant aux

éléments constitutifs de B dans leur] —> B AXYT)= Afxlg(T)
état standard de référence.



On définit ainsi :

¢ ’enthalpie standard de formation de B : AtH 2(T)
e ’entropie standard de formation de B : AfSBQ(T)
* I’enthalpie libre standard de formation de B : Ang(T)

Les grandeurs standard de formation d’un corps simple dans son état
standard de référence sont nulles a toute température.

Ainsi : ArX9(05(2)) =0 ; ArXO(Cly(g)) =0 ; ArXO(C(graphite)) = 0, mais
AeXO(C(diamant)) # 0 , out X représente H, G ou S.

6.3. Détermination des grandeurs standard
de formation

6.3.1. Enthalpies standard de formation

Les enthalpies standard de formation AfH? se déduisent des mesures calorimé-
triques, soit directement, lorsque la réaction standard de formation peut étre réali-
sée, soit indirectement, lorsque ce n’est pas le cas (cf: § 6.4.).

Les tables de données thermodynamiques fournissent généralement A;H? 2 298 K.

11 ne faut pas confondre 1’enthalpie standard de formation A¢H(T') d’un corps et
I’enthalpie molaire standard H(T). Illustrons cette différence sur I’exemple d’un
corps simple.

« Considérons le cas du dioxygeéne gazeux. A toute température, son enthalpie
standard de formation est nulle :

AsHO(2))(T) =0

* Considérons a présent I’enthalpie molaire de O,(g) a deux températures, 7} et 75.
Soit C?,(O2(g), T), la capacité thermique molaire standard sous pression constante
du dioxygene ; alors :

HY(Oe), )~ HY O Ty = | €} n(Os(@), 104720
h

Donc & I’une au moins des deux températures, H%(0,(g), T) n’est pas nulle.

6.3.2. Entropies standard de formation

Les entropies molaires standard sont connues de maniére absolue (cf. § 1.2.) ;
I’entropie standard de formation s’en déduit directement :

ApSUT) = Xvi. S, (1) (2.39)
k
6.3.3. Enthalpies libres standard de formation

Elles se calculent a partir de A¢gH 0(T) et AfSO(T), al’aide de la relation :

A¢GNT) = AgHOT) - T.A¢SUT) (2.40)

Nous verrons, au chapitre 3, qu’elles peuvent aussi se déterminer a partir de la
mesure de la constante d’équilibre de la réaction standard de formation.

2. Grandeurs standard
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Remarque :
Dans certaines tables de données thermodynamiques, a 298 K, AyG(B) est notée

,uO(B) ou G?n(B), et AcH OB), H 9,1(8). Ceci revient a écrire conventionnellement
que, pour un corps simple dans son état standard de référence a 298 K,
GY(B) = ,uO(B) =0 et HY(B) =0 . Une telle notation est a proscrire, méme si
certains énoncés de concours utilisent (a tort, bien siir). En effet, si B est un corps
simple dans son état standard de référence :

» AiHO(B) , par exemple, est nulle a toute température alors que HO(B) dépend de
T(cf§63.1.);

« la relation G(B)=H(B)-T.S%(B) est incohérente, SO,(B) n’étant nulle qu’a
0K

6.4. Grandeurs de réaction et grandeurs de formation

6.4.1. Enthalpie de réaction a partir des enthalpies de formation

Considérons la réaction de réduction de I’oxyde de fer (III), Fe,03, en oxyde de
fer (II), FeO, par le monoxyde de carbone CO ; son équation s’écrit :

@ Fe304(s) + CO(g) = 3 FeO(s) + COy(g) AHY

Ecrivons les équations des réactions standard de formation des réactifs et des
produits participant a la réaction (1) 2298 K :

(2) 3 Fe(s)+20y(g) = Fes04(s) A¢HO(Fe30,4) = — 1 118,8 kJ . mol"!

(3) C(graph.) + % 0,(g) = CO(g) AfH%(CO) =-110,5 kJ . mol™!
“4) Fe(s) + % Os(g) = FeO(s) A¢HO(FeO) = - 272,1 kJ .mol™!
5) C(graph.) + Ox(g) = COy(g) AsHY(CO,) = -393,5 kJ.mol™!

1l est facile de vérifier que I’équation (1) peut étre retrouvée a partir des équations
(2),(3), @et(5):
M=3xD+G)-2-0)

L’enthalpie étant une fonction extensive :
AH)=3xAH)+AHY-AHY - AHY
soit:  AHY = 3AH (FeO) + AtH(COy) — ApH “(Fe304) — AsH(CO)
d’ol: AHY=19,5kJ.mol!
Le résultat obtenu ici est général :
L’enthalpie standard de toute réaction est égale a la somme des enthal-

pies standard de formation de chaque constituant, affectées du coefficient
steechiométrique algébrique correspondant :

AHT) = Xv;. AcH)T) (2.41)

6.4.2. Généralisation

L’enthalpie libre standard de réaction peut étre déterminée a partir de I’enthalpie
libre standard de formation ; ainsi :

AG(T) = 2v;. A{GX(T) (2.42)

Rappelons que, par convention :
* v;>0 pour un produit ;

* v; <0 pour un réactif.
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Pour I’entropie, on utilise de préférence les entropies absolues molaires des réac-
tifs et des produits (cf. 2.39) :

ASNT) = Zk‘,vk S 1 (T)
» Pour s’entrainer:ex. 7, 8,9, 10, || et 12.

6.5. Grandeur de formation des ions en solution aqueuse
A partir des corps simples, la formation d’ions en solution aqueuse donne simul-
tanément des cations et des anions ; ainsi :

Hy(g) + Cly(g) 1o 2 H*(aq) + 2 ClI™ (aq) AX0
Pour cette réaction :

AX0=2AXO(H*(ag)) + 2 A X (CI(aq)) — ArX(Ha(g)) — Ar X*(Cla(g))
Comme, a toute température, AfXO(HZ(g)) = AfXO(Clz(g)) =0, il vient :
A X0 =2 AeXO(H*(aq)) + 2 ArXO(Cl-(aq))

Expérimentalement, on ne sait déterminer que A, X. Pour déterminer la grandeur
de formation de n’importe quel ion, il est nécessaire de fixer conventionnellement
les grandeurs de formation d’un ion choisi arbitrairement. Les conventions concer-
nent I’ion H*(aq) :
Par convention, a toute température :
AH'H'aq)=0 ;  AGY(H*(aq) =0
S'HYag)=0 5  Chn((H*aq)=0

Les autres grandeurs sont calculées de proche en proche.

Awpplication J

Enthalpies de formation d’ions Or:

0+ — 0 —
Soit les deux réactions d’équations : . ArH"(H™(aq)) =0 , ArH"(Hx(g)) =0
et:

— + -
(1) Hy(g) +Cly(g) = 2 H"(aq) + 2 Cl(aq) AfHO(Clz(g)) =0
(2) 2 Na(s) + Clx(g) = 2 Na*(aq) +2 Cl(aq) d’ou:
avec, a 298 K :
AH)=-3342K.mol™! ; A.HY=—-814,8 kJ.mol.

En déduire Ienthalpie standard de formation des ions ~— AH 9 =2 A¢H(Na*(aq)) + 2 AtHO(CI(aq))

A¢H(CI(aq)) = % AHY=-167,1 kJ.mol ™1

chlorure et sodium. - 2AsHO(Na(s)) — AtHO(Cly(g))
Les enthalpies standard des réactions s’expriment a I’aide Or:
des enthalpies standard de formation des réactifs et des AcHO(Na(s)) =0 et AfHO(Cly(g)) =0

produits ; d’ou 1’égalité suivante :
AHY = 2 AHO(H* (aq)) + 2 AtHO(CI(aq))
— AHO(Ha(2)) — AtHO(Cly(2)) =-240,3kJ . mol™!

doi: ApH"(Na*(aq)) = % AHS - AsHO(Cl (ag))
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Amsaaa (O F Ry

@ Pour tout constituant B; d’un systéme fermé ot se déroule la réaction d’équation > v;.B;=0:
ni(6) = n0) + v . &0 et dni() = v; .dE()
ol &(¢) est ’avancement de la réaction.

@ Par définition, la grandeur de réaction a T, p et £ est la dérivée partielle de X par rapporta &, T et p
étant bloquées. Elle est notée A X :
0X(T, p, 5))

08 T,p

De par sa définition, A.X a la dimension de X divisée par celle de la quantité de matiere (mol).

mmnn®=(

@ Lorsque les constituants sont dans leur état standard, la grandeur de réaction A X est la grandeur stan-

dard de réaction A,X(T) :

ax°
23

ou X?n ;(T) est la grandeur molaire standard du constituant B;.

AJWD=( )T=§wxaxn

A XY n’est fonction que de la température, les constituants du systeme étant tous dans leur état standard.

A XY ne dépend pas de I’avancement, contrairement a A.X.

@ Pour la réaction d’équation X v;. B; = 0, on définit :
i
L’enthalpie standard de réaction :

0
mHWD:(%%JT:vaH&An

L’entropie standard de réaction :
si Y vi(g) >0 alors A.S%T)>0
i

o= (0%} v, <0 Ny 0
AS(T) 5 2V .Sm, i(T) si X V;(g) <0 alors A.SUT)<0
T i i
si Yvi(g)=0 alors ASUT)=0.
i

La capacité thermique standard de réaction :

0 0 0 dH 1(1)1 J

AGC(T) = z Vi. Cp,m,i(T) avec Cp,m,i = dT’
1

L’enthalpie libre standard de réaction :

20
ArGO(T) = (%) = . Vi .GIO-HJ'(T) = 2 Vi -,U?(T)

T i

avec : AGUT) = AL HNT) - T.ASUT)
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@ LOI DE KIRCHHOFF

La dérivée, par rapport a la température, de I’enthalpie standard de réaction est égale a la capacité thermique
standard de réaction sous pression constante, Arcg(T) :

dA. H(T)
rdiT = ACYT)

@ De méme, I’enthalpie libre standard de réaction, A,GY(T), et I’entropie standard de réaction, A.SO(T),
dépendent de la température :
dA, STy A CAT) dA, G(T)
= et T
dT T dr

=—ASYT)

@ LOI DE GIBBS-HELMHOLTZ

1

-3 A HT)

a(A.G%D)
dar\ T

@ REACTION STANDARD DE FORMATION

La réaction standard de formation d’une espece chimique, a une température 7' et dans un état physique donné,
est la réaction au cours de laquelle une mole de ce corps, dans son état standard, est formée a partir des corps
simples correspondant aux éléments qui le constituent, chacun de ces corps simples étant dans son état stan-
dard de référence a la température T.

@ La grandeur standard de formation AgX? d’une substance B est celle de la réaction standard de forma-
tion de cette espece a la température considérée :

corps simples correspondant aux

€léments constitutifs de B dans leur | ——~ B A XO(T) = AXY(T)
état standard de référence

@ Les enthalpies standard et les enthalpies libres standard de réaction se déterminent a partir des enthal-
pies standard et des enthalpies libres standard de formation, alors que les entropies standard de réaction se
calculent a partir des entropies molaires absolues :

AHUT) =2v, AH)T) 5 AGD)=Xv,.MGUD) 5 ASUD) =X .80 (D)
i i k ’

@ Par convention, a toute température :

AHOH ag) =0  ; AG'HYaq)=0 ;  SOH*'ag)=0 : Y ,(H'(aq)=0

49

© Hachette Livre ~ H Prépa | Chimie, 2% anne, MP-MP* — PTPT, la photocopie non autorisée est un délic



© Hachette Livre ~ H Prépa | Chimie, 2% année, MP-MP* ~ PFPT, la photocopie non autorisée est un délic

50

Exercices

Parmi les exercices proposés, certains ont pour but de
réviser les notions étudiées en premiere année et nécessaires
a la compréhension du cours de seconde année.

Constante du gaz parfait : R = 8,314 J. K~ .mol~! .

APPLICATIONS DIRECTES DU COURS

:L, Entropies standard

1) Calculer I’entropie molaire standard du méthanol liquide
a4s °C.

2) Calculer I’entropie molaire standard du méthanol gazeux
a 100 °C. SOS

Données :

Pour le méthanol liquide, a 298 K :

§%=127,0J.K " .mol™; €9 ¢=81,61.K1.mol™! ;
ap = 65 °C ; AyypH = 38,0 kJ .mol ! .

Pour le méthanol gazeux : CB,m, g= 452 7. K L. mol!.
SOS : ¢ Revoir si nécessaire le document 8 du chapitre 1,

* N'utiliser que des températures absolues (en K).

2

-
1) a) Rappeler I’expression différentielle de dH pour une
transformation élémentaire réversible au cours de laquelle le
travail transféré est celui des forces de pression.

*Entropie standard du benzéne gazeux

b) En déduire, pour une mole de gaz parfait, I’expression de
dS en fonction des variables p et . SOS

2) Calculer I’entropie standard du benzene gazeux a 25 °C,
en négligeant les variations d’entropie accompagnant les chan-
gements de pression des phases condensées et en assimilant
le benzeéne a un gaz parfait. SOS

Données pour le benzéne B :

Trus(B) = 278,5 K ; Agyc HO(B) = 9 865 J .mol ™! ;

SO (B)(cr)=128,74J.K 1. mol"1 22785K ;
Cpm(B)(£)=133,81.K!.mol!.

AvapH(B) = 33,86 kI .mol™!, sous p(sat)(B) = 0,127 bar
a298 K.

SOS : 1) b) Pour un gaz parfait, établir au préalable la
relation : 5Qp =C,.dT-V.dp al’aide de I’expression
différentielle de dH.

2) Décomposer la transformation en une suite d’étapes
réversibles.

S

el
Déterminer la température maximale théorique T,,x de la
combustion isobare du monoxyde de carbone dans les trois
cas suivants :

Température de flamme adiabatique

a) avec la quantité steechiométrique de dioxygene ;

b) avec des réactifs pris en quantités équimolaires ;

¢) avec la quantité steechiométrique d’air.

On supposera la combustion suffisamment rapide pour qu’elle
puisse €tre considérée comme adiabatique. L’air est consti-
tué d’un volume de O, et de quatre volumes de N, . SOS
Données a 298 K :

* Pour la réaction d’équation :

CO(g) + 5 Ox(g) = CO(g)

AHO(298 K) = — 282,98 kJ . mol .

* Capacités thermiques standard (J.K~!.mol™!) :

CO,: 44,22 +8,79.103.T ; Ny: 28,58 +3,77.103.T

0;: 29,96 +4,18.103.T ; CO: 29,31 +3,07.1073.T
(D’apres Concours Centrale-Supélec MP.)

SOS : » Décomposer la transformation en deux étapes :

— combustion du monoxyde de carbone a 298 K ;

— chauffage du systeme obtenu apres combustion de 298 K a

Tmax .

e Utiliser Cgsystéme = Z nj. C?,’m,i pour les especes B;

1

présentes apres combustion.

é;« Combustion d’un mélange

On considere un mélange de propane C3Hg et de butane
C4H( . La densité, par rapport a I’air, du mélange a 1’état
gazeux est, a 25 °C et sous 1,0 bar, d=1,623 .

1) Déterminer :

a) la composition volumique du mélange ; SOS

b) le volume d’air nécessaire a la combustion complete d’un
volume V du mélange.

2) Calculer :

a) le pouvoir calorifique du mélange a 25 °C sous 1,0 bar,
exprimé en kJ.m™ ;

b) la température de flamme théorique, le gaz étant briilé avec
la quantité d’air steechiométrique. On admettra que seulement
90 % de la chaleur dégagée par la combustion sert a chauf-

fer les produits de la combustion. SOS

Données a 298 K :
* Enthalpies standard de combustion (kJ. mol1), I’eau obte-
nue étant vapeur :
propane : —2 030 ; butane : — 2 640 .
» Capacités thermiques standard (J.K~!. mol"!) :
CO,: 44,22 +8,79.1073.T ; Ny: 28,58 +3,77.1073.T ;
H,O(g) : 30,54 +10,29.103.T.
* Masse volumique de I’air a 25 °C et sous 1,0 bar :
p=1293kg.m3.

(D’apres Concours Centrale-Supélec MP.)
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SOS : 1) * Revoir la définition de la densité d’un gaz par
rapport a l’air.

o Utiliser la masse molaire moyenne du mélange.

2) Relire le S.O.S. de ’exercice 3.

é; Enthalpie de réaction de la synthése
du chlorure de cadmium

1) Ecrire I’équation de la réaction de synthése du chlorure de
cadmium a partir du dichlore gazeux et du cadmium avec les
nombres steechiométriques les plus petits possibles.

2) Déterminer 1’enthalpie de réaction de cette synthese

a)a 250°C; b) a 450 °C; ¢) a750 °C.
Données :

Pour la réaction étudiée : A,H? (298 K) =—391,6 kJ.mol .

. X chlorure de
cadmium| dichlore cadmium
cd Cl, CdCl,

Com(s) J.KL.mol!) | 26,0 - 74,7

C (@) J.KLmol™) | 297 - 79,7
Cpm(g) J. K1 mol™) s 33,9 s

69 (°C) 321 - 568

69,p O) 765 - 960

AguH® (KJ . mol™) 6,1 = 22,2

S

— Entropie de la réaction de synthese

du benzéne par Berthelot
En 1862, Marcellin Berthelot réalisa la synthese du benzene
CgHg 2 partir de 1’acétylene gazeux CoH, selon la réaction
d’équation : 3 CyHjy(g) = CgHg
Déterminer I’entropie standard de réaction de cette synthese :

1) Déterminer I’enthalpie standard, I’entropie standard et I’en-
thalpie libre standard de réaction de cette synthese a 298 K.

2) En supposant I’enthalpie standard et 1’entropie standard
indépendantes de la température, déterminer I’enthalpie libre
standard de cette réaction a 650 K.

3) Exprimer A,H(T) et A.S%(T) pour cette réaction.
Calculer leurs valeurs 4 650 K, puis celle de A,G%(650 K).
Conclure.

Données a 298 K :

Enthalpies standard de formation (kJ.mol™!), entropies
molaires standard absolues (J.K~!.mol™1) et capacités
thermiques standard (J . K. mol 1) :

Cco H, CH3;0H(g)
AeHY | —1105 0 -201,2
s 197,7 130,7 238,0
Gl 28,6 27,8 84+0,125T

§,‘ Oxydations de ’lammoniac

1) Ecrire les équations des oxydations de I’ammoniac par le
dioxygene, les coefficients steechiométriques étant entiers et
minimaux :

a) en monoxyde d’azote et eau (vapeur) ;

b) en diazote et eau (vapeur).

2) Calculer, pour chacune de ces réactions, les enthalpies et
entropies standard de réaction a 298 K.

3) En supposant ces grandeurs indépendantes de la tempéra-
ture, exprimer les enthalpies libres standard de ces deux réac-
tions en fonction de T.

Sachant que la réaction la plus favorisée, d’un point de vue
thermodynamique, est celle de plus basse enthalpie libre stan-
dard, déterminer, a 800 °C, la réaction la plus favorisée.

Données a 298 K :

Enthalpies standard de formation (kJ.mol~!) et entropies
molaires standard absolues (J. K. mol™) :

a)a 25°C; b)a 70 °C; ¢)a 100 °C.
Données :
Com®) | CYm® 6%p  |Sh(298K)
J.K1.mor) | (J.K1. mol ™) (°C) J.K1.mol™)
benzene| ., 82 80 173
Ce¢Hg
acétylene m 0l
C,H, _ i

AyapHO (benzéne) = 33,86 kJ . mol™!

Z,.« Synthése du méthanol

Le méthanol est préparé industriellement, en présence d’un
catalyseur, par la réaction d’équation :
CO(g) +2 Hy(g) = CH30H(g)

N2 02 NO HzO(g) NH3
AgH" 0 0 90 —242 | —46
s 192 205 211 189 193

g,y De I’enthalpie libre a I’enthalpie

et a ’entropie
A diverses températures T, on reléve les valeurs correspon-
dantes des enthalpies libres standard A,G? relatives aux
réactions d’obtention des oxydes de cuivre (I) et (II)
(AHO et A.S9 sont considérées comme indépendantes de T) :
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Exercices

(00 4 Cu(s) + Ox(g) 2 CupO(s)

) 2 Cu(s) + Ox(g) 2 CuO(s)

1) Déterminer AH ? et A.S ? pour ces deux réactions ; en
déduire les expressions ArG?(T) .

2) On considere la réaction (3) de médiamutation de CuO et
Cu en Cu,0 ; déterminer ArGg(T) pour cette réaction.

3) Soit la réaction (4) : 2 CuyO(s) + Ox(g) = 4 CuO(s)
Déterminer ArGg(T) pour cette réaction.

Données :
T(K) 300 800
A:GY (kJ.mol™) -300 -230
A;GY (k] .mol™) - 260 -170

—ZQ Relation de Gibbs-Helmholtz

Pour la réaction de Boudouard :
C(s) + COx(g) = 2CO(g)
A.G%298 K) = 120,2 kJ .mol ! ;
AH%298 K) = 172,5 kJ .mol~! .
1) Etablir la relation de Gibbs-Helmholtz relative 2 AH 0T
et A,GUT).
2) En déduire A,G%(400 K), en supposant que A H reste
constante sur ’intervalle de température considéré.

ﬂ Synthése de 'eau

Soit la synthese de 1’eau en phase gazeuse d’équation :

2 H2 ar 02 = 2 H20
L’enthalpie libre standard de cette réaction est donnée
(en J.mol™!) par la relation :
AGYT)=-495000 +7,80.7T.InT +33,0.7 +0,010.7>
1) Exprimer I’enthalpie standard A, H%(T), I’entropie stan-
dard ASOT) et la capacité thermique standard Arcg(T) de
réaction pour cette synthese.
2) Caleuler A.H%(1 500 K), A,S°(1 500 K), A,CH(1 500 K)
et A,G(1 500 K).

:/,% Calcul a partir de A, H)(T)

L’enthalpie standard de réaction A, H° de la synthese de
I’ammoniac en phase gazeuse :

5 Na(g) + 3 Ha(@) =NHy(g)
varie avec la température selon :

AHY =-1,97.100.73 + 1,54.10°2. 72
~31,2.7T-38200 (J.mol™})

52

1) Exprimer A, C)(T), AGY(T) et A,SO(T) de cette réaction.
2) Calculer ces grandeurs pour 6= 450 °C.

Donnée a 298 K :
AfGO(NH3, g) = - 16,5 kJ .mol 1.

'~ Du calcaire a la chaux vive

Le calcaire est principalement constitué de carbonate de
calcium CaCOj3. Par chauffage, il conduit a I’oxyde de
calcium ou chaux vive CaO selon I’équation :

CaCO3(s) = CaO(s) + CO,
1) Déterminer I’enthalpie standard A.H 9, I’entropie standard
A,S0 et I’enthalpie standard A,G° de réaction 2 298 K.
2) Donner les expressions de ces mémes grandeurs A.H(T),
ASYT) et A,GO(T) en fonction de la température.
3) On appelle température d’inversion, la température 7; pour
laquelle A,G(T}) = 0 . Déterminer la température d’inversion
de cette réaction.
Données a 298 K :
Enthalpies standard de formation A¢H (kJ.mol™l),
entropies molaires standard absolues S9,(J.K~!.mol™1) et
capacités molaires thermiques standard Cg,m (J.K . mol ) :

CO,(2) CaO(s) CaCOj(s)
AHO -394 — 634 —1207
s9 214 40 90
@ 46 48 111
UTILISATIONS DES ACQUIS

/./’é:w *Changement d’état du thiophéne

1) Justifier le fait que, dans le tableau de données,
ArHO(Hy) = 0 et A/GO(H,) =0 .

2) Calculer I’enthalpie standard A, H? et 1’enthalpie libre
standard A,G? de réaction pour la vaporisation d’une mole
de thiophene C4HyS a 298 K.

3) Calculer la pression de vapeur saturante au-dessus du
thiopheéne liquide a 298 K en utilisant les expressions des
potentiels chimiques du thiophene liquide et gazeux. SOS

4) Calculer I’entropie absolue du thiophene gaz a 298 K.

5) L’élimination du thiophene dans les pétroles est réalisée
par hydrodésulfuration selon la réaction d’équation :

C4H4S(g) +4 Hy(g) = C4Hjo(g) + HaS(g)



2. Grandeurs standard

Déterminer, pour cette réaction, A,H?, A,G% et A,S? a
298 K.

Données a 298 K :

Enthalpies standard de formation A;H® (kJ . mol™1), entropies
molaires standard absolues SO (J. K. mol™!) et enthalpies
libres standard de formation A¢ GO (kJ.mol™!) :

AsH A¢GO s%, Cg,m

méthanol () |- 23834 |-166,07| 1266 | 81,5
méthanol (g)  |-200,97|-161,72| 2374 | 439
H,(g) 0 0 1304 | 288
C(graph.) 0 0 5,68 8,57
0(g) 0 0 204,8 | 293

A¢HY s AsG
thiophene(g) 117 - 123
thiophéne(¢) 80 180 120
butane(g) -127 310 -14
dihydrogene(g) 0 130 0
sulfure d’hydrogene(g) -21 - -32

SOS : 3) Revoir si nécessaire les paragraphes 4.4., 4.5. et 5.2.
du chapitre 1.

12 ssEpullition du méthanol

1) Déterminer les enthalpies libres standard de formation du
méthanol gazeux et du méthanol liquide, sous un bar,
a 64,7 °C. En déduire ce que représente cette température
pour le méthanol.

2) Etablir les relations exprimant, en fonction de la tempéra-
ture, les entropies standard de formation A;S9(g) et A SO(€),
et les enthalpies libres standard de formation A;G9(g) et
A¢GO(€) du méthanol gazeux et du méthanol liquide.

3) En supposant que le méthanol gazeux se comporte comme
un gaz parfait et que le potentiel chimique du méthanol liquide
est indépendant de la pression, déterminer I’expression don-
nant le logarithme népérien de la pression de vapeur saturante
du méthanol en fonction de la température.

Vérifier I’expression obtenue pour 6= 64,7 °C et détermi-
ner la température d’ébullition du méthanol sous 0,050 bar.

Données a 298 K :

Enthalpies standard de formation A¢H 0 (kJ. mol‘l),
entropies molaires standard absolues SO (J.K!.mol ™),
enthalpies libres standard de formation AfGO (kJ.mol™1) et
capacités molaires thermiques standard Cg,m (J.K 1. mol™).

SOS : * 3) Revoir si nécessaire les paragraphes 4.4., 4.5. et
5.2. du chapitre 1 pour I’équilibre : Me OH({) = Me OH(v).
e Utiliser les relations :
ArGO = Z Vi.AfG?= 2 V,‘.,U(i)
l 1

/1*6"" *lsomérisation du (E)-but-2-éne
en (Z)-but-2-éne

On considere, a 298 K et sous une pression totale de 1,0 bar,
I'isomérisation du (E)-but-2-eéne en (Z)-but-2-éne.

1) Déterminer I’enthalpie libre standard de cette réaction.

2) On considere initialement un systeme constitué d’une
mole de (E)-but-2-éne.

Pour un avancement & de la réaction, exprimer les pressions
partielles du (E)-but-2-ene et du (Z)-but-2-ene, et donner 1’ex-
pression de I’enthalpie libre du systeme G en fonction des
potentiels chimiques standard 1%(Z) et 12(E) des constituants
et de I’avancement &. SOS

3) Exprimer I’enthalpie libre de réaction A,G en fonction de
AGO et de & Déterminer la valeur de € telle que A,G =0 .
4) Représenter ’allure de la fonction Y = G — uO(E), en
fonction de &.

Préciser les valeurs de la fonction Y et de A;G pour £=0 et

E=1.

Données a 298 K :
(E)-but-2-éne (Z)-but-2-éne
A¢H'(298 K)
(k. molD -10,05 -5,69
$T(298 K) 296.2 300.5
J.K1.mol}

SOS : 2) Faire un tableau d’avancement ; utiliser la loi de
Dalton p;=x;.p et la relation G = Z v,-.,u?.
1
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OBIECTIFS

m Connaitre la définition de I’affinité chi-
mique & d’un systeme et savoir relier
cette grandeur a la création d’entropie
accompagnant une réaction chimique.

m Connaitre le critere d’évolution d’un
systeme a I’aide de I’affinité chimique <4
ou de I’enthalpie libre de réaction A;G.

m Connaitre la définition de la constante
d’équilibre thermodynamique K9, et
savoir I’exprimer en fonction de la nature
du systeme étudié.

m Savoir exprimer et utiliser la relation de
Van’t Hoff.

PRI’EREQUIS

m Définitions de I’enthalpie libre G et de
I’enthalpie libre de réaction A.G ; expres-
sion de la différentielle dG (cf. chap. 1
et2).

m Expressions des potentiels chimiques
d’un constituant gazeux, liquide ou solide
dans un mélange idéal (cf. chap. 1).

m Relation de Gibbs-Helmbholtz (cf. chap. 1
et2).

m Relation de Guldberg et Waage appliquée
aux solutions aqueuses (cf. 1’ année).

Affinité chimique ;
évolution et
équilibre chimique

Jnlo Juehs)

Lorsque I’on considere un systeme formé

de plusieurs constituants physico-chimiques,
deux questions se posent :

* Ce systeme va-t-il évoluer, et si oui,

dans quel sens ?

* Quel sera l’état d’équilibre obtenu, c’est-a-dire
quelle sera la composition de chacune des phases
a l’équilibre ?

En premiéere année, la relation de Guldberg

et Waage et I’expression de Nernst nous ont permis de
répondre a ces questions dans le cas

des solutions aqueuses.

L’application du Deuxieme Principe

de la Thermodynamique nous permettra de définir,
pour tout systeme, les conditions d’évolution ou
d’équilibre, I’état d’équilibre correspondant

au cas particulier ou I’évolution n’a plus lieu.
Conformément au programme, nous limiterons
notre étude a un systeme fermé

en transformation chimique, systeme :

* formé de phases homogenes dont la pression
et la température sont uniformes ;

* en équilibre avec le milieu extérieur

a la pression pe et a la température Ty.

Dans ce chapitre, nous étudierons plus
particulierement les systemes sieges d’une seule
réaction chimique. L’analyse détaillée

des systemes dans lesquels des réactions
simultanées ou successives peuvent se dérouler
et les exercices qui s’y rapportent

seront vus au chapitre 4.



3. Affinité chimique ; évolution et équilibre chimique

I Affinité chimique d’un systéme

|.1. Définition

Considérons un systeme fermé dans lequel se déroule une seule réaction chimique
d’équation :
2 ViBi=0

La différentielle de 1’enthalpie libre IG s’écrit (cf. 1.37) :
dG=V.dp-S.dT+ Y, u;.dn;
soit, en utilisant la variable avancement : i
dG=V.dp—S.dT+ X v;. ;. d§ (X))
1

Par définition :

L’affinité chimique (&) d’un systéme, siege d’une réaction chimique
d’équation X,v;B; =0, vaut, lorsque I’avancement de la réaction est égal

ag: !
dG(T, p, 5))

SUT, p, §)=_( ag =_12Vi'.ui(T5p’ 6) (3.2)

T,p

En rapprochant les relations (2.31) et (3.2), on obtient :

A(T, p, 6) =-AG(T, p, 5) (3.3)
et: dG=V.dp-S.dT- ol.dé (3.42)
ou encore : dG=V.dp-S.dT+ A,G.d¢ (3.4b)

L affinité chimique standard s(%(T) est la valeur de I’affinité lorsque tous les
constituants, réactifs et produits, sont dans leur état standard .

SI%T) =~ AGT) == X v; . (D) 35)
15
A(T, p, &), et AXT) s’expriment en J.mol L.

I.2. Relation entre I’affinité et la création
d’entropie interne

Différentions la relation (I.14) définissant I’enthalpie libre G d’un systéme au sein
duquel se déroule une transformation physico-chimique (réaction chimique, chan-
gement de phase) réversible ou non :

dG=dH-T.S)=dH-T.dS-S.dT

Or: dH=d(U+p.V)=dU+p.dV+V.dp
avec : dU =80 + dW + dW'*
soit : dG=0Q+W+oW' +p.dV+V.dp-T.dS-S.dT

Dans le cas ol le seul travail est celui des forces de pression, 6W'=0.

Supposons, de plus, que les échanges d’énergie thermique et de travail entre le sys-
teme et I’extérieur soient réversibles, le systeme et le milieu sont alors en équilibre
thermique (7 = T, ) et mécanique (p = pe).

La seule cause éventuelle d’évolution irréversible du systeme est alors la transfor-
mation physico-chimique dont il est le siege. Dans ces conditions :

W=-p..dV=—p.dV

(*) L affinité chimique o et ’affinité
chimique standard $4° d’un systéme ne
peuvent étre définies qu’une fois préci-
sée I’équation de la réaction envisagée.

(**) W est le travail des forces de pres-
sion ; W' est le travail de toutes les
autres forces.
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80
T
soit : 80 =T.dS-T.48S;
ol 0S; représente la création d’entropie du systeme lors de son évolution par une
transformation irréversible.

et: dS=6Si+SSe=SSi+

L’expression générale précédente de dG se réécrit alors :
dG=T.dS-T.8S8;-p.dV+p.dV+V.dp-T.dS-S.dT

soit, enfin : dG=V.dp-S.dT-T.3S; (3.6)
En identifiant les expressions (3.4) et (3.6), il vient :

A.dE=-A.G.dé=T.5S; 3.7

I.3. Conditions d’évolution et d’équilibre

1.3.1. Condition d’évolution

Si le systeme n’est pas en équilibre, il va, conformément au Deuxieme Principe
de la Thermodynamique, évoluer de maniere irréversible au cours d’une réaction
physico-chimique. La création d’entropie doit &tre positive (cf. chap. 1
§ 2.2.) ; pour une transformation élémentaire, cela se traduit par :

SSi >0
La relation (3.7) indique alors que la condition d’évolution spontanée, du systeme
s’écrit :

A.dE>0 (3.8a)

ou: AG.dE<O (3.8b)

Le sens de I’évolution, défini par le signe de d&(), est donc déterminé par le signe
de o (ou de AG).

Un systeme dont Daffinité chimique est positive tend a évoluer
dans le sens ol ’avancement croit (d& > 0), ¢’est-a-dire dans le sens
direct —>

Inversement, si ’affinité chimique est négative, le systeme tend a évoluer
dans le sens inverse <2—

En conclusion : .

*Si &0 >0,alors dé> 0 : évolution spontanée dans le sens —

*Si sl <0,alors d&< 0 : évolution spontanée dans le sens <2

1.3.2. Condition d’équilibre

Le systeme évolue tant que le critere s¢.d& > 0 peut étre satisfait. Il cesse
d’évoluer :
* si ol s’annule ; le systéme est alors en équilibre physique et en équilibre chimique ;

« si £atteint ’'une de ses bornes (d€ = 0) ; le réactif limitant ayant été entierement
consommé, le systéme est en équilibre physique, mais pas en équilibre chimique.
Ce cas se rencontre particulierement lorsque le systeme présente des phases conden-
sées solide ou liquide. En effet, alors qu’une espece dissoute ou un gaz peuvent
avoir une activité trés faible, un liquide ou un solide seuls dans leur phase existent
ou n’existent pas dans le systeéme considéré. Lorsque 1’équilibre chimique ne peut
étre atteint, on dit qu’il y a rupture d’équilibre chimique.

(**) Par définition :
dn;
Si la réaction évolue dans le sens

1 . A
——> ou sens direct, n; croit pour un
produit ; comme V; est positif pour un
produit, d€ est alors positif.
En revanche, si la réaction évolue dans
le sens é ou sens inverse, n; croit
pour un réactif ; puisque V; est alors
négatif, d est négatif.
D’ou le schéma récapitulatif :

sens1; dé>0
réactifs —> produits
%

sens 2;dE<0




3. Affinité chimique ; évolution et équilibre chimique

Lorsqu’un systeme, siege d’une réaction chimique, est en équilibre
chimique, son affinité chimique pour cette réaction est nulle ou, ce qui
est équivalent, I’enthalpie libre de la réaction chimique est nulle.

A Péquilibre :
A=0

Le document 1 résume ces résultats.

a) G

réactifs, chacun dans son état
standard A T (p =p¥= 1 bar) :

0
GY=2 .
1

T

(3.92) ou

AG =

0

produits et réactifs restant, cha-
cun dans son état standard, a T
(p=p"=1,0bar):

0
Gy=2 nin il
1

produits et réactifs restant
mélangés a Tetp :

Gy=2 i (T, p, &)
1

systéme a I’avancement &2 p

réactifs mélangés a T et p M. et T
(&=0): - 5 G=Z €.t 1., &
Gr=2m1-14(T,p, &) |
i E I
H ; systeme A I'équilibre 2 T, p -
| 5 G =T m&o-tu(T.p, &)
! >
&=0 & ¢ &5 ¢
b) — G() 1 | 1
- — = AJ.mol-) : E a3
—— AG{J.mol) : E G, AGO =& . AGY
| 1

GY

(&) =—(%—§) = AGE) G, |

T,p
AEy) >0 (ouAG(Ey) <0)

. . . 1
évolution spontanée : ——

&«:m:-(g—g) =~ AGEw)

T,p

s(E) =— (?,—g)r =~ AG(E)
P
SAE) =0 (ouAG(E)=0)

équilibre chimique

[N 4

A <0 (ouAG(&y) >0)

. . . 2
évolution spontanée : «<—

Doc. 1. Conditions d’évolution spontanée et d’équilibre d’un systeme siege d’une réaction chimique :

a) signification de G(¢) ;

b) évolution du systeme en fonction de G(&) (en trait continu bleu), de AG(&) (en trait continu noir) ou de A(E) (en trait

pointillé bleu).
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I.4. Cas d’un systéme siége de plusieurs réactions
simultanées
Supposons que le systeme puisse étre le siege de plusieurs réactions simultanées
d’équations Zv, jBi=0, faisant intervenir des constituants'") identiques ou différents,
I'indice i repérant le constituant et I'indice j le numéro de la réaction considérée.
Pour chacune de ces réactions, il est possible de définir un avancement fj.
Quelles sont alors les conditions d’évolution et d’équilibre du systeme ?
L’équation (3.4) devient :

dG =V.dp-5.dT - X sd;.d¢; (3.10)
j

ou di(T,p, &) =- 2 Vi je w;(T, p, &) est Daffinité chimique du systeme pour la
1

réaction j ).
Par identification des relations (3.6) et (3.10), il vient :

z&ij.déj=T.SSi 3.1
j OROROS
La condition d’évolution du systéme est alors “**) ;
2 dj.dgi>0 (3.12)
J

La condition d’équilibre est donnée par 8S; =0, et cela quelles que soient les
valeurs des d&;. D’apres la relation (3.11), cela équivaut a :

2 j.dg=0
J
Ceci ne peut étre vérifié, quel que soit dfj, que si, pour toutes les réactions :
(T, p, &je) == 2 Vi j i (T, p, &je) = 0
l

Un systeme, siége de plusieurs réactions, est en équilibre si les affinités
chimiques de ce systeme, pour chacune des réactions, sont nulles :

Vj: slj== 2V j i =0 (3.13)
1

Remarque :
Appliquée aux équilibres entre phases (phases solide, liquide, vapeur, ...) d’un
corps pur, la relation (3.13) permet de retrouver la relation (1.59) :

(T, p) = (T, p) = ... = wi(T, p) = ... = uy(T, p)
traduisant I’égalité des potentiels chimiques du corps pur considéré, dans chacune
de ces phases, a I'équilibre.

1.5. Expression de I'affinité chimique

Considérons un systeme siege d’une réaction chimique d’équation ZViBi =0. Par défi-

nition, I’affinité chimique (T, p, &) de ce systéme pour cette réactlion vaut (cf. 3.2) :
AT p. &) == 2 vi- (T, p. &)

Au chapitre 1, nous avons établi que le potentiel chimique de tout constituant

s’exprime par la relation :
prmep U=+ RT.Ing;

ol a; est I'activité du constituant B; dans le systeme considéré. La relation (3.2)

se réécrit alors :
== vi. 9~ RT. X v;.Ing
1 1

Soit : ==Xy 4~ R7.In (I a%) (3.14)
l
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(*) Ainsi, par exemple, lorsqu’on met en
présence de ’ammoniac NHj3 et du
dioxygene, il peut se former :

¢ soit du diazote et de I’eau selon :

4NH3+302= 2N2+6H20

* soit du monoxyde d’azote et de I’eau
selon :

4NH;+50,= 4NO + 6 H,0

(**%) Comme indiqué au paragraphe 1,
il est ici indispensable de définir
I’affinité chimique d’un systéme pour
une réaction chimique donnée dont on
a précisé 1’équation. Un systeme siege
de plusieurs réactions chimiques a donc
plusieurs affinités chimiques.

Le potentiel chimique de chacun des
constituants dépend de toutes les réac-
tions chimiques.

(*#%) Comme nous y invite le pro-
gramme, nous privilégierons désormais
1’ Affinité chimique S pour énoncer la
condition d’équilibre chimique et pré-
voir le sens des déplacements et ruptures
d’équilibres chimiques.
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Précisons les termes figurant dans cette expression :
- 2 v;. 1Y définit Paffinité chimique standard (cf. 3.5) ; c’est I'opposé de
I’enthalpie libre standard de réaction A,G° a la température T considérée :

= 2V fd(T) = AT = - AGT)
1
H a;'i est appelé quotient de réaction ou produit des activités ; il est générale-
1
ment noté Q ou IT.

L’équation (3.14) devient :

AT, p, &) = ANT) - RT .In Q(T, p, &)

avec : o(T,p, &) = 1;_[ (a;(T, p, &))"

Application 1

Affinité chimique
de la synthése de ’'ammoniac

Pour la réaction d’équation :
Nz (g) +3H; (2) =2 NH;3 ()
Uaffinité chimique standard s’écrit :
AYT)=-38200-100.T+31,2.T.InT
~1,54.10272 (J.mol™})
1) Calculer s (750 K).
2) Déterminer, a 750 K, Uaffinité chimique s des deux
systemes suivants et prévoir leur sens d’évolution.
a) p(NH3) =50,0 bar ; p(Hy) =30,0 bar;
p(Np) =10,0 bar ;
b) p(NH3) =120,0 bar ; p(Hp) = 3,00 bar ;
p(Ny) =2,00 bar.

1) Avec T=750 K , il vient 54°(750 K) = 33, 0 kJ . mol .
2) Les trois especes étant gazeuses leur activité s’ écrit :

(3.15)

(3.16)

Lo P
=
pO
Le quotient de réaction ou produit des activités s’écrit

alors :
2
p(NH3)* . p°
3
P(N2). p(Hy)

Calculons #(T) dans les deux cas a 1’aide de la relation
(3.15):

Q:

A(T)= AXT)-R.T.InQ
a) 0, =9,26.107 et 51,(750 K) = 62,2 kJ . mol™L.
L’affinité chimique du systéme est positive, le systeme
évolue spontanément dans le sens 1—, sens de la
syntheése de I’ammoniac.
b) Q=267 et sdp(750 K) = - 1,78 kJ . mol 1.
L affinité chimique du systeme est négative, le systeme
évolue spontanément dans le sens 2 <, sens de la
dissociation de I’ammoniac.

» Pour s’entrainer : ex. I.

2 Equilibre chimique

2.1. Constante d’équilibre K%(T)

Par définition : AXT) = - AGAT) =- Zv;. (T (3.5)

i
Le potentiel chimique standard ,u? du constituant B; ne dépend que de la tempéra-
ture ; il en est alors de méme de I’ affinité chimique standard et de I’enthalpie libre
standard.
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En conséquence :

Pour une réaction chimique, d’équation donnée et d’enthalpie libre stan-
dard A,G'(T) ou d’affinité chimique standard #{%(T) données, la constante
d’équilibre thermodynamique K(T)) est définie par :
R.T.InK%T) = 4%T) = - A,GT) @3.17)
ou, ce qui est équivalent :
A A6
KNT)=e¢ RT = ¢ RT (3.18)

KO(T) est un nombre pur, sans dimension, et ne dépendant que de la température.

K%T) comme s4%(T) est une mesure de 1’état d’équilibre d’un systeme ; sa valeur
permet d’apprécier si la réaction est en faveur des produits (K > 1 ou K9 >> 1) ou
des réactifs (KO < 1 ou K9 << 1) ou est « équilibrée » (K = 1) (doc. 2).

ANT) << 0 <0 =0 >0 >> 0
AGT) >>0 >0 =0 <0 << 0
KT) <<1 <1 =1 >1 >> 1
quasi nulle en faveur en faveur quasi totale
caractere | danslesens | des réactifs des produits | dans le sens
dela |direct ou sens 1 « équilibrée » direct ou sens 1
reaction favorable dans le sens favorable dans le sens direct
inverse ou sens < 2 ou sens — 1

Le document 3 précise quelques valeurs d’affinités chimiques standard s4%(T') et
les constantes K9(T) qui s’en déduisent a 298 K.

2.2. Température d’inversion T;
Par définition :
On appelle température d’inversion d’un équilibre, la température 7; telle
que K%(T;) = 1. C’est la température pour laquelle :
ANT;) = =AGUT) =0 (3.19)

Pratiquement la température d’inversion d’un équilibre se détermine en résolvant
I’équation :
AHAT) =T ASUT)=0 (3.20)

L’équilibre de Deacon

1) Calculer, a 298 K, la constante thermodynamique de Données a 298 K :

(%) KO(T') est appelée constante d’équi-
libre thermodynamique ou constante
d’équilibre standard ou tout simple-
ment constante d’équilibre.

<« Doc. 2. Caractere de la réaction :
réactifs = produits

selon les valeurs A%(T), A,GX(T) ou

KY(T).

ANT) ANT)

(kJ.mol ™) KT) (kJ.mol ™) KT)
-500 (23.1088) 1 1,5
-200 [8,7.107% 5 7.5
—-100 [3,0.1078) 10 57

-50 |1,7.10°| 20 32.103
-20 |3,1.10%| 50 58.108
=5 0,13 100 | 3.4.10%7
=1 0,67 200 | 1,1.10%
0 1 500 | 4,4.1087

Doc. 3. Valeurs correspondantes de
AXT) et de KUT) a 298 K.

I’équilibre de Deacon, d’équation : S
especes

HCl(g) | Ox(g) | H0(g) | Clx(g)

4HCI(g) + 0x(®) = 2 Hy0(2) +2 Cla(g) A H0 ol

-923 0 -241.8 0

2) Déterminer la température d’inversion de cet équi-

0, -1 -1
libre dans le cadre des approximations d’Ellingham. §7J.K™.mol™)

186,8 | 205,0 | 188,7 | 223,0
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1) Pour cette réaction : soit :
AG%298 K) = A, H(298 K) — 298 . A,.59(298 K)

2.3. Influence de la température sur K9(T)
L’application de la relation de Gibbs-Helmholtz (1.21) aux grandeurs standard de
réaction nous a permis d’écrire (cf. 2.36) :
daGrymy  AHYT)
dr T2
A I’aide de la relation (3.17) :
AGYT)==RT.InK%T)

I’expression (2.36) se réécrit :

d-R.mKT)  AHUT)
dr T

qui conduit a la relation isobare de Van’t Hoff :

d(in K°(r)) _ AH"(T)

a7 RT? (3.21)

Cette relation traduit la variation de K© avec la température suivant la nature de la
réaction considérée.

Lorsque la température augmente, la constante d’équilibre thermodyna-
mique K(T) :

* croit pour une réaction endothermique (A H" > 0) ;

« décroit pour une réaction exothermique (A H < 0).

L’intégration de la relation (3.21) donne :

z 0
InK%T,) - InK%T)) = f ’ % .dT (3.22)

Ty
Lorsque I’intervalle de température [T ; T5] n’est pas trés important, I’enthalpie
standard de la réaction A H® peut y étre considérée comme constante (approxima-
tion d’Ellingham).

L’équation (3.22) se simplifie alors :

InK%T5) - InK%T)) =

ArHO J‘Tzd_T

R J; T?
it In KT )—anO(T)=—ArH0 1_1
soit : 3 1 R - T, T (3.23)

avec: AHO298 K)=2 x (- 241,8) — 4 x (- 92,3) 2) Dans le cadre des approximations d’Ellingham

=-114,4kJ.mol! AHOT) et ASYT) peuvent étre considérées comme
et: constantes, alors :
A:S9298 K) =2 %2230 +2 x 188,7 —205 — 4 x 186,8 AGYUT) = ALH298 K) — T. A.5%(298 K)
=-128,8J.K . mol! soit: AGOT)=—1144.103+128,8.7 (J.mol™))
d’ou: AG%298 K)=—76,0 kI.mol"! A la température d’inversion T;, A,G)(T;) = 0
ot: K998 K)=e-AGRD) = o(76.0.10%(8.314x298)) o : T; =888 K

K298 K) =2,11.1013

A In KO p=pY=1,0 bar

~N|—Y

A

droite de pente
—AHO
R

Doc. 4. Détermination de A.H® a par-
tir des valeurs de K9(T) connues a
diverses températures.

Le graphe n K% =f(1/T) est une droite
de pente — A,HO/R.
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Cette derniere relation est tres utile :

* pour calculer KO(Tz), connaissant KO(TI) et I’enthalpie standard de la réaction,

supposée constante sur I’intervalle [T ; T3] ;

« pour déterminer I’enthalpie standard de la réaction, A,H”, supposée constante sur
I’intervalle [T ; T,], connaissant KO(T) a diverses températures (doc. 4 page

précédente).

Application 3

en dioxyde d’azote

Dissociation du tétraoxyde de diazote

Pour léquilibre N0, =2NO, , K9320K)=0,674.

Sur Uintervalle [300 K ; 320 K], l’enthalpie standard

de cette réaction peut étre considérée comme constante :
AH?=57,0kJ.mol™!

1) Déterminer K300 K).

2) En déduire I'entropie standard de cette réaction, entro-

pie supposée constante sur l'intervalle [300 K ; 320 K].

1) L’enthalpie standard de la réaction étudiée
pouvant étre considérée comme constante sur
[300 K ; 320 K], I'intégration de la relation isobare de
Van’t Hoff donne :

A H°
InKO(Ty) - InKO(T)) = - =1 (l - l)

R\,
soit : 3

0 — 10 %0 _57.107 (1 1
InK (300 K) = Ink(320) - 21578 x(300 320)

K300 K) = 0,162

La réaction étant endothermique, KO(T) croit avec la
température.

d’ou:

2) L’entropie standard de réaction étant supposée
constante, elle peut se calculer a I’'une ou a I’autre des
deux températures :

_AHO-AGUT) _AH]

ASO +R.InK%T))

T, T
d’olr : ASY=175J. K1, mol!
de méme :
A H
ASO= fT +R.InK%T») =175 J. K .mol™!
2

Remarque : Le calcul de A.S°, méme s’il n’est pas
demandé, constitue une excellente vérification de I’exac-
titude du calcul de K9(T,).

» Pour s’entrainer : ex. 2.

2.4. Relation de Guldberg et Waage

* A I’équilibre, I’affinité chimique et I’enthalpie libre de réaction sont nulles :

SUT, p, &) = AT) = RT. In Qgq = 0
AG(T, p, &) = AGUT) + RT.In Qgq = 0
ANT) = - A,GYUT) = RT. In Qg

D’ol:
En comparant les relations (3.17) et (3.25), il vient :

KUT) = Q¢q

(3.24a)
(3.24b)
(3.25)

(3.26)

A partir des relations (3.16) et (3.26), il est possible d’exprimer K(T) en fonction

des activités des constituants a 1’équilibre :

KD = 05 =TT @)

(3.27)

Cette relation constitue la relation de Guldberg et Waage, encore appelée [oi
d’action des masses, bien qu’aucune masse ni aucune action n’interviennent.

Examinons comment s’exprime K(T') suivant la nature du systeme.
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2.4.1. Systéemes monophasés gazeux

H Expression a I’aide des pressions partielles
En supposant les gaz parfaits, ’activité a; du gaz B; peut s’exprimer a 1’aide de
sa pression partielle p; (cf. chap. 1 § 4.4.2) :

1 p()

En notant p; ¢q la pression partielle du constituant B; a I’équilibre, la relation de
Guldberg et Waage s écrit(™) :
Pi éq\Vi
K1) = H(%) (3.28)
L

Exemple : Pour I’équilibre de Deacon d’équation :
4 HCl(g) + O(g) = 2Hy0(g) +2 Clx(g) A)

KO(T) _ p(HZO)egq . p(C]Z)egq .p?
PHCIZ, . p(Oa)gq

H Expression a I’aide des quantités de matiere
Il est souvent intéressant d’exprimer les pressions partielles en fonction des
quantités de matiere :

N . n;
D’apres la loi de Dalton : pi= 7‘ .D avec n=y,n; et p= X, p;
i i

oo

\n.p?

Alors : K1) =TT (n; ) (3.29)

Pour la réaction (A) :

2 2
Yool o KD)-= n(H,0)g, - n{ClaJgy ( P )—1
. n(HC, - n(0q)g, \n1-1°

Les gaz étant supposés parfaits, p; = n;. R—VT ; d’oll une autre expression de
KT

0y _ % [ RT \Z¥
K(T)—ll:[(nl,eq) .(V.po)l (3.30)

Pour la réaction (A) : KO(T) =

n(HZO)egq'n(Cb)egq ( RT )—1
n(HCIY, . n(Og)g, \V+P°

Les quantités de matiére s’exprimant facilement en fonction de I’avancement &, les
relations (3.29) et (3.30) permettent de relier &a K(T).

H Expression a I’aide des fractions molaires

En notant x; = ﬁl’ I’expression (3.29) se rééerit ) ;

2y
K1) =H(x,o,éq)"i.(1’0)' (3.31)
i p

soit : K%T) = K,. (p())g i ennotant K, = I [ (i, éq)‘f
p l

0 x(HZO)egq . X(Cl2)egq p -l

Pour la réaction (A) : KaA(T) = 7 . (—0)
X(Hcl)éq . .X(O 2)éq 14

Remarque : K. n’est pas une constante d’équilibre ; elle dépend en effet de T et de p.

(*) L’expression de KT en fonction
des pressions partielles est parfois notée

K(T).

(***) L’ utilisation de I’'une ou I’autre des
expressions (3.29) et (3.30) est guidée
par les conditions d’étude et donc les
données du probleme. A pression
constante, I’utilisation de (3.29) est
conseillée alors qu’a volume constant il
sera préférable d’employer (3.30).

(***) Une erreur fréquemment rencon-
trée est la confusion entre la quantité de
matiere n; et la fraction molaire x;, erreur
qui se traduit par 1’oubli de la grandeur
n dans 1’écriture de la relation (3.29).
Toujours vérifier en fin d’écriture que
I’expression proposée est sans dimen-
sion.
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2.4.2. Systémes gazeux en présence de phases condensées pures

Nous avons établi, au paragraphe 4.5. du chapitre 1, qu’un corps condensé pur,
donc seul dans sa phase, a une activité égale a 1 ; celle-ci n’apparait donc pas dans
I’expression de K O(ry®.
Exemple : Dans un haut-fourneau, le monoxyde de carbone réduit I’oxyde de
fer (II) selon une réaction d’équation :
FeO(s) + CO(g) = Fe(s) + COy(g)
Pour cet équilibre :
P(COYg
KO(1) = oL

a(Fe)gq - a(COy)gq soit  KO(T) = o)
p

a(FeO)éq . a(CO)eq ’ éq
2.4.3. Mélange condensé idéal
Dans un mélange condensé idéal, le potentiel chimique s’écrit (cf. 1.55) :

i = 9+ RT.Inx;
ou x; est la fraction molaire du constituant B; dans le mélange.
L’expression de K 0(T) s’en déduit :

0 _ V;

K(T) = 1:[ (%, éq) (332)

2.4.4. Solution aqueuse diluée idéale
Lactivité du solvant eau est prise égale a 1 ; I’activité des solutés en solution diluée

est égale au rapport ¢;/c?, avec ¥ =1,0 mol.L! (¢f. chap. 1 § 4.7.). Dans ces
conditions(™) :

(3.33)

1

K"(T) — H (Ci,gq)vi
G

Exemples :
B Dissociation d’un acide faible dans I’eauC**™ :

CH3;COOH + H,O = CH3COO™ + H30+
L [CHyC00 - [H30
Ona: KT =" [cH,C00H], .

=Ku

M Formation d’un complexe :
Fe3* + SCN- = [Fe(SCN)]?*
[[Fe (SCN)1**]¢q - <O
" [Fe¥]g, - [SCNT]g =b

Ona: KO(T)

2.4.5. Systémes polyphasés

Précisons I"écriture de KO(T') dans le cas de systemes polyphasés, a partir de quelques
exemples :

W Equilibre entre le chromate d’argent et les ions chromate et argent :
AgyCrOy(s) = 2 Agt + CrO

a(Agh)g - a(CrO) [AgHP.[CrOT]

Ona: a(Ag,CrO)g, 0 =Ky

K%T) =

| Equilibre entre le diiode en solution aqueuse diluée et le diiode gazeux("*") :

Ix(aq) =1I(g)
K0T = a(ly(@)sg  PI2(8)gq - ©

a(ly(aq))eq ~ [1(aq) gy - p°

Ona:

(*) Lorsqu’un systéme fait intervenir une
espece condensée pure, soit I’espece est
présente, son activité est alors égale a 1 et
il peut y avoir équilibre, soit I’espece dis-
parait totalement au cours de la réaction
et il ne peut y avoir équilibre chimique.
Lorsque le systeme est un systeme mono-
phasé gazeux, aucun des constituants ne
disparait totalement, le réactif limitant
peut avoir une pression partielle tres
faible, mais jamais nulle ; en revanche,
si le systeme comporte des especes
condensées pures, I’'une d’elles peut tota-
lement disparaitre.

(**) Souvent dans les écritures on omet
0 pour alléger les expressions ; il n’est
alors plus possible de vérifier que K(T)
est sans dimension...

(*#%) En solution aqueuse diluée :
a(H,0) =1

(**#%) La pression du gaz en équilibre
avec le liquide et le solide est souvent
appelée pression de vapeur saturante.
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B Equilibre de dismutation du dichlore gazeux dans ’eau :

Cly(g) + 2 H,0 = HCIO + CI + H;0* KO(T) caractérisant le systeme lorsque
2(8) + 21U = +L+H3

celui-ci est en équilibre, nous omettrons
désormais I’indice éq pour indiquer
que les activités des especes considérées
sont celles de I’état d’équilibre, d’ou I’ex-
pression :

Ona:
a(HClO)éq . a(Cl_)éq . a(H30+)éq
a(Cly(g)q -

[HCIO], - [C1 gy - [H30% ] - p°
PCly()gq -

Application <

K%T) =

KOT) =11 a%
i

Dissociation du pentachlorure de phosphore

On considere la dissociation du pentachlorure de phos-
phore PCls, selon I'équation :

PCls5(g) = PCl3(g) + Cla(g)

A190°C, K9=0,240 pour cet équilibre. A 190 °C, du
pentachlorure de phosphore est introduit pur dans une

* Expression de la pression totale p :

p = p(PCls) + p(PCl3) + p(Cly)

soit : p = p(PCls) + 2 p(PCl3)

* Expression de la constante d’équilibre K Ty :

p(PCl3). p(Cly)  p(PCl3)?

enceinte, dont la pression p est maintenue constante et KOT) = 0 - 0
égale a 1,00 bar. Déterminer la pression partielle de p(PCls). p p(PCls). p
chacun des gaz a I’équilibre. )

Le systeme présente a priori trois inconnues : p(PCls), soit : KX(T) = (p—2p(PCLy)). pV

p(PCly) et p(Cly). Cependant, comme le pentachlorure &

est introduit pur, a tout instant, et en particulier a I’équi- doi -

libre, les quantités et donc les pressions partielles de
trichlorure de phosphore PClj et de dichlore CI, sont

égales :
p(PCl3) = p(Cly)

Le systeme ne présente donc que deux inconnues ; il
suffit de deux équations indépendantes pour déterminer
I’état du systeme a 1’équilibre. Ces deux équations sont : et:

p(PCl3)% + 2. KXT).p(PCl3).p°— KUT).p.pP =0
Avec p= po =1,00bar et K O(T) =0,240, on trouve :
p(PCl3) = p(Cl,) = 0,306 bar
p(PCls) = 0,388 bar

» Pour s’entrainer : ex. 3, 4 et 5.

2.5. Relation entre constantes d’équilibre

2.5.1. Etude d’un exemple

Considérons un systeme siege de plusieurs réactions chimiques dont les équations sont
linéairement dépendantes. Intéressons-nous, par exemple, aux équilibres suivants qui
peuvent s’établir simultanément lors de la préparation du mélange CO + Hj :

C(s)+H0(g) = CO(g) +Hy(g) KY 1)
CO(g) +H0(g) = COyg) +Hy(®) K9 @)
C(s)+2H)0(g) = COx(g)+2 Ha(g) K9 3)

p(CO).p(Hy) o p(CO,). p(Hy) o_ P(COy). p(Hy)*

- k0= = S P
avec: K= 2= p(H,0). p(CO) et K3=

p(H0). pY p(H20)2 .pY

Les équations des trois réactions sont liées :
R =1 +Q2)

Parallelement, nous constatons que : K Ok (1) K (2)
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Retrouvons cette relation a partir des expressions de ArG?. L’enthalpie libre étant
une grandeur extensive :
AGY=AGY + AGY
Or, d’apres la relation (3.17) :
AGY =—RT.Ink!

dor: ~RT.InK9=-RT.InK{ - RT.InK"
soit : RT.InKY=RT.In(KY. K9
soit, enfin : K0=K(1).K(2)

2.5.2. Généralisation

Soit un équilibre (3) dont I’équation est la combinaison des équations des équi-
libres (1) et (2) :

@=q.M)+r.(Q2)

alors : ArGO = q.ArG(l) + r.ArGg
et:  —RT.InK3=-RT.(q.nKY +r.InK%) = - RT.In(K%)7. (K"
soit : KY=&YH1.(KY" (3.34)

2.6. Description de I’état d’équilibre d’un systéme

()= n,(0
Outre I’avancement & défini par &(r) = M , d’autres grandeurs
1

peuvent étre utilisées pour décrire 1’évolution d’un systeme, puis caractériser
I’état d’équilibre. Précisons leur définition.

2.6.1. Taux d’avancement: 7
Par définition, le taux d’avancement est égal au rapport de la quantité de réactif
limitant ayant réagi, a la quantité initiale de celui-ci.

om0

1;0) (3.35)
Avancement et taux d’avancement sont liés :
y.&
T =-
7:(0) (3.36)

Le taux d’avancement est une grandeur sans dimension, pouvant varier entre O et 1.

Exemple : Pour la réaction de I’ammoniac avec le dioxygene selon :

4NH3(@)+ 302) = 2Ny(@ +6H0(p)| XVi®=+1
quantités :
apportées (£=0) ng ng 0 0 nyot(0) = 2ng
(NH3 est en défaut),
en fonction de 7 no(1-7) no(l - %7) %ng. T % ny.T | nyt) = n0(2 + %7)
enfonctionde ¢ | ng—4.& | ng—3.& 2.¢ 6.& e =29+ &

Remarque : ny () =2 ny + &= nypy(0) + ZVi ©.¢
1
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2.6.2. Coefficient de dissociation o

Lorsque I’un des réactifs B; se dissocie, il peut &tre intéressant d’utiliser son
coefficient de dissociation ; celui-ci est égal au quotient de la quantité du réactif B;
dissocié a un instant donné, a sa quantité initiale :

quantité de B; dissocié . 1,(0) — n,(t)
= AT soit X=——""— (3.37)
quantité initiale de B; n,;(0)
Lorsque le réactif qui se dissocie est celui qui est en défaut: o= 7.
Exemple :
Pour la dissociation du dioxyde d’azote en monoxyde d’azote selon :
NO® = NO@ + 30h® | Ivi@=y
L
quantités : _
apportées (£=0) 1o 0 0 mer(0) = ng
. 1 1
en fonction de & | ny(1-0) ny. o -0 | moilt) =g L+ Fa

Remarque : ni(t) = ng (1 + % a): no(1+2vi(g). )

2.6.3. Rendement théorique a I’équilibre

Le rendement théorique a 1’équilibre d’une réaction mesure le rapport p de la
quantité de produit obtenu a 1’équilibre, a la quantité de produit qui se formerait
si le réactif limitant était entierement consommé.

2.6.4. Densité d’un mélange gazeux

La densité d’un mélange gazeux par rapport a I’air est le rapport de la masse
m(T, p) d’un volume V du gaz considéré, a la masse my; (T, p) d’un égal
volume d’air, dans les mémes conditions de température et de pression :

mgaz(T, p)

d=
my; (T, p)

M Si les conditions utilisées sont les conditions normales de température et de
pression (C.N.T.P.),soit 0 °Cet 1 atm (1 atm = 101,325 kPa), alors Vo =22,414L
et Pur=1,293 g. L1 ;dou™ :

M i 273 K, 1,0 atm) = pyir. Vinor = 1,293 x 22,414 = 29,0 g. ol
La densité par rapport a I’air vaut alors :
« pour un corps pur de masse molaire M(g.mol™!) :

M
=390

« pour un mélange de gaz parfaits de masse molaire moyenne M (g) :

> n(g) . My(g)

Mg="———
; n;(g)

_ Mg

d= 29,0

(3.38) avec (3.38)

M Lors de I’étude de la dissociation d’un gaz, le coefficient de dissociation peut
souvent étre déterminé a partir d’une mesure de densité"")**) 11 est alors
possible de calculer la constante de I’équilibre et I’enthalpie libre standard de la
réaction a la température considérée.

» Pour s’entrainer : ex. 6 et 7.

(¥) My;,, ainsi définie, peut étre consi-
dérée comme la masse molaire moyenne
de I'air.

(**) Ce n’est possible que si :
2vi(g)#0
1

(*#*) Pour la dissociation du dioxyde
d’azote (cf. § 2.6.2.) I’application des
relations (3.38) et (3.39) conduit ainsi a :
M(NO
L _MNOy

B 29(1+%)
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A miea C O F R Sa e e

@ AFFINITE CHIMIQUE

L affinité chimique (&) d’un systéme, si¢ge d’une réaction chimique d’équation ZV,B 0, vaut, lorsque
I’avancement de la réaction est égal a & :

AT, p.&) =—(%§p’§)) = X (T pd)
T.p !

L affinité chimique standard s4° est la valeur de I’affinité lorsque tous les constituants, réactifs et produits,
sont dans leur état standard :

ANT) = - AGUT) == Xv; . u)(T)
1
Soit un systéme ayant, a la température T, une affinité s{ pour une réaction d’équation Y,v;B; = 0 ; o est liée
. . N , . N i
a la création d’entropie 8S; du systeme, lorsque 1’avancement de la réaction croit de d&, par :

A.dE=-AG.dE=T.3S;

@ EVOLUTION D’UN SYSTEME
La condition d’évolution spontanée d’un systéme s’écrit :

A.déE>0 ou AG.dE<O

*Si o >0,alors d6>0 : évolution naturelle dans le sens L

*Si o4 <0,alors d6<0 : évolution naturelle dans le sens <z

@ EQUILIBRE CHIMIQUE

Lorsqu’un systeme, siege d’une réaction chimique, est en équilibre, son affinité chimique pour cette
réaction est nulle ou, ce qui est équivalent, I’enthalpie libre de la réaction chimique est nulle :

A=0 ou AG=0

Un systeme, siége de plusieurs réactions, est en équilibre, si les affinités chimiques de ce systeme pour
chacune des réactions sont nulles :

V] Sﬁj:_ArGj:_ZVi,j’iuizo
i

A I’équilibre, les activités des réactifs et des produits sont liées par la relation de Guldberg et Waage :
KT) =] (a;, 69"
1
ot KO(T) est la constante d’équilibre thermodynamique qui ne dépend que de la température :

KO(T) = e(IX(DIRT) — o(-A,GATIRT)

ou, ce qui est équivalent : RT.InKYT)=-AGYT)=sA%T)

On appelle température d’inversion, la température T; telle que K(T}) = 1 ; ¢’est la température pour laquelle :

- AGUT) = A%T;) =0
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A C O F Ry

@ EXPRESSIONS DE K%(T)

Systémes gazeux parfaits
* Expression a I’aide des pressions partielles

p.
ai=p—6):

* Expression a I’aide des quantités de matiere :

>z
p 7@ RT \ZVig
KO(T)=H(ni,éq)Vf.( 0)’ ou KO(T)=H<ni,éq)Vi.(v 0)‘ *’
i n.p 0 P
n.
avec . Pi=ﬁ'-l) ; n=2ni ; P=2Pi ; Pi=ni-R—VT
1 14

* Expression a I’aide des fractions molaires :

2 n;
KOT) = ll_—I(xi, éq)Vis (%) ! , avec x;j= o

Mélange condensé idéal (a; = X;, fraction molaire)
KT =TT e
14
Ci
Solution aqueuse diluée idéale (a; = o)

XO(T) =Il] (Ci, éq)Vi

C()

Systémes polyphasés
La constante d’équilibre s’écrit alors en précisant I’activité de chacun des constituants participant a I’équilibre.

@ RELATION ENTRE CONSTANTES D’EQUILIBRE

Soit un équilibre (3) dont I’équation est la combinaison des équations des équilibres (1) et (2) :

()=q.()+r.) alors  K9= (K. (K

@ INFLUENCE DE LA TEMPERATURE
La relation isobare de Van’t Hoff précise comment KO(T)) varie avec la température :

dnKOT)) _ A HAT)
dr ~ RT2

Lorsque la température augmente, la constante d’équilibre thermodynamique K(T') croit pour une réaction
endothermique, et décroit pour une réaction exothermique.

f "2 A HO(T)

RT?

Intégrée, la relation de Van’t Hoff donne :

In K%T») - In KUT)) = dr

T
Lorsque 1’enthalpie standard de la réaction A,H? peut étre considérée comme constante :

T 0
dar . AHT (1
2 R

In K9T,) - In KUT)) = IT I

1
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Exercices

APPLICATIONS DIRECTES DU COURS

;I,,..V Syntheése de I’eau

Considérons 1’équilibre de synthese de 1’eau :

2 Hy(g) + Ox(2) = 2H0(g)

pour lequel I’affinité chimique standard vaut (en J.mol 1) :
ANT) =495000-7,8.T.In T—33,0.7-0,01.72

1) Déterminer s4%(T) et K%T) pour T; = 1 500 K et

T, =3 000 K . Commenter les résultats obtenus.

2) Un mélange contenant une quantité n; de dihydrogene,

ny de dioxygene et n3 d’eau est porté a la température 7, sous

la pression p = 1,0 bar .

a) Calculer I’ affinité chimique de ce systeme pour la réaction

de synthese de I’eau dans les trois cas suivants :

o) ny=np=n3=1/3mol,a T=1500K ;

B) ny=ny=0,05mol etnz=0,90mol,a T=1500K ;

Y) ny =2/30 mol, np = 1/30 mol et n3 = 0,90 mol ,

aT=3000K .

b) En déduire le sens d’évolution de chaque mélange.

% Taux d’avancement isobare

On considere I’équilibre suivant en phase gazeuse :
PCls(g) = PCls(g) + Clx(g)

1) Déterminer la constante K de cet équilibre 2 500 K, puis
a 800 K.

2) Calculer le taux d’avancement de la réaction, a 1’équilibre,
lorsqu’on introduit une quantité ny de PCls a 500 K, la
pression restant constante et égale a 1,0 bar. SOS

3) Que vaut le taux d’avancement a I’équilibre, si la pression
est portée a 10,0 bar a 500 K ?

Données (grandeurs standard supposées indépendantes de
la température) :

1) Calculer A, H%(298 K) et A, G298 K) pour cet équilibre.
2) En déduire A, 59298 K) ; le signe était-il prévisible ?

3) En supposant que A H et A, S? soient, pour cette réaction,
indépendantes de la température, calculer la température pour
laquelle la constante d’équilibre vaut K9=8,0.1073 .

4) On étudie I’équilibre ci-dessus a la température pour laquelle
K9 =8,0.1073. Dans un réacteur, on introduit 3 mol de
monoxyde de carbone et 5 mol de dihydrogene.

Quelle doit étre la pression du systeme pour que le taux de
conversion p du monoxyde de carbone soit de 80 % ? SOS
5) **En opérant a la méme température, on introduit, dans
un réacteur de volume constant, V = 5,0 dm3 , 2 mol de
dihydrogene et @ mol de monoxyde de carbone. Soit x, la
quantité de méthanol a I’équilibre.

a) Montrer que x croit lorsque @ augmente. SOS

b) Déterminer a lorsque x = 0,90 .

Données a 298 K (en kJ.mol™!) :

especes PCls(g) PCl5(g) Cly(g)
A¢HO(kJ . mol™1) -3749 | -287,0 0
S%J. K. mol ™) 364,5 311,7 223,0

SOS : Le taux d’avancement T défini par rapport au consti-
tuant B; s’écrit :
_n {0) —nit)

10)

éw Synthése du méthanol

On étudie 1’équilibre de syntheése du méthanol selon
1’équation :
CO(g) +2 Hy(g) = CH30H(g)

especes CO(g) CH;0H(g)
A¢H? -110,5 —-201,2
A¢G® -1373 -161,9
n(CO) transformé
S05:4) 0= — 0 mial

5) e Utiliser la relation (3.30).

o Vérifier, en dérivant logarithmiquement a 'V et T constants,

Pexpression de Q¢q, que dx

est positif.
g &P if.

é;,x Composés du soufre
L’équilibre d’équation :

250,(g) + O2(g) = 2505(g)
est étudié dans deux réacteurs, sous la pression maintenue
constante de 1,0 bar.
Les équilibres sont réalisés a partir des réactifs SO, et Oy,
pris dans les proportions steechiométriques. Soit p, le taux

de conversion de SO, c’est-a-dire le rapport de la quantité
de SO, consommé, a la quantité SO, au départ.

Dans le premier réacteur a 550 °C, p=0,80, et dans le second
réacteur a 420 °C, p=0,97.
1) La réaction est-elle exothermique ou endothermique ?

2) Calculer les constantes d’équilibre a 550 °C et 420 °C ;
en déduire ’enthalpie standard A, H et I’entropie standard
A;SY de la réaction, supposées constantes sur I’intervalle
[420 °C ; 550 °C].

(D’apres Concours Communs Polytechniques.)
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Industriellement, le chrome peut étre préparé par réduction de
I’oxyde de chrome (III) par le dihydrogene selon I’équation :
CryO5(s) + 3 Ho(g) = 2 Cr(s) + 3 HyO(g)

A I’équilibre, sous une pression de dihydrogene constante et
égale a 1,0 bar, on mesure les valeurs suivantes pour la pres-

sion de vapeur d’eau en fonction de la température :

Métallurgie du chrome

0(°C) 932 | 966 | 1002 | 1138 | 1427

104.p(H,0) (bar) 3,66 | 6,20 | 880 | 29,5 | 256

Les enthalpies standard de réaction et de formation seront
supposées constantes sur 1’intervalle [900 °C ; 1 500 °C].
1) a) Déterminer graphiquement I’enthalpie standard de la
réaction.
b) En déduire I’enthalpie standard de formation de I’oxyde
de chrome (III), connaissant celle de I’eau :

ArHO(H,0(g)) = - 241,8 kJ .mol ™!
2) Dans un récipient de volume V = 10,0 L, initialement
vide, on introduit 0,10 mol de dihydrogéne et 5,0.10~% mol
de Cr,O3. Le récipient est porté a 932 °C.
a) Calculer les pressions partielles de dihydrogene et de vapeur
d’eau a I’équilibre. SOS
b) Déterminer la quantité de chrome formé.
3) Quelle doit étre la température minimale du systéme pour
observer la réduction totale de 5,0.10~%4 mol de Crp0O3
en chrome métallique, en présence de 0,10 mol de
dihydrogene ? SOS
SOS : 2) a) Utiliser la relation (3.28).
3) Utiliser le graphe du 1) a).

é_ Densité d’'un mélange d’oxydes d’azote

Soit I’équilibre, d’équation : 2 NOy(g) = NyOyu(g)

Réalisé a 25 °C, cet équilibre est étudié sous une pression de
1,0 bar, a partir de N,O, pur. A I’équilibre, la densité par rap-
port 4 I’air du mélange est d = 2,47 (M =29,0 g.mol™!).
1) Calculer le coefficient de dissociation & de NyOy.

2) Exprimer la constante d’équilibre en fonction de ¢, de la
pression totale p et de la pression de référence p? ; la calcu-
ler a 25 °C.

(D’apres Concours communs Polytechniques. )

Z; Coefficient de dissociation isochore

Soit I’équilibre, d’équation :
CHy(g) = C(s) +2 Ha(g)

A 500 °C, la constante thermodynamique de cet équilibre
vaut K 0(500 °C)=0,41 . L’enthalpie standard de cette réac-
tion, supposée constante sur I’intervalle [S00 °C ; 850 °C],
vaut AH?=75kJ.mol™! .

1) Calculer la constante de cet équilibre a 850 °C.

2) Dans un récipient vide, de volume V =50,0 L , maintenu
a 850 °C, on introduit une mole de méthane. SOS

a) Calculer le taux de dissociation & du méthane a I’équilibre.
b) En déduire la pression totale et la densité, par rapport a
I’air, de la phase gazeuse.

SOS : Utiliser la relation (3.30).

UTILISATION DES ACQUIS

§, *Stabilité de la molécule d’eau

On considere la réaction de dissociation de I’eau selon :
2 Hy0(g) = 2 Hy(g) + Oa(2)

1) Déterminer les expressions A, GO(T) =f(T)et

In K%T) = g(T) pour cette réaction. SOS

2) Calculer A,G° et KO pour 7'=2 000 K.

3) Etablir la relation existant entre K 0(T) et e, coefficient de
dissociation de 1’eau. En déduire o a 2 000 K, sous une
pression de 1,0 bar.

Données a 298 K pour A¢HO et SO:

especes Hax(g) 0x(g) Hy0(g)
A¢HO(kJ . mol™1) 0 0 —-2418
S9J.KL.mol}) 130,5 204,8 188,5
28,6 + 36,1 + 30,1 +
0 -1 -1 ’ > >
CpU.K=.mol™) | | 5 10-3 7| 08.1073.7 | 113.103.T

SOS : « Utiliser les relations de Kirchhoff (2.24) et (2.29).
e [In@).dv=xn @ - 1)

2 Synthése de la propanone

Le méthane réagit avec le cétene CH,CO pour donner la
propanone selon la réaction d’équation :

CHy(g) + CH,CO(g) = CH3COCH3(g)
1) a) Calculer A,H%(298 K), A,G%(298 K) et A,5°(298 K).
b) En déduire les valeurs de la constante KU et de 1’entropie
absolue de la propanone, a 298 K.

2) Déterminer la température T; pour laquelle K9 =20, en
admettant que I’enthalpie standard de réaction A, H? soit
indépendante de la température.

3) On réalise I’équilibre ci-dessus a la température 77.
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Exercices

a) Calculer le taux de transformation du cétene a 1’équilibre,
lorsque celui-ci est obtenu a partir de réactifs en proportions
steechiométriques sous une pression totale de 1,0 bar.

b) Sous quelle pression totale faut-il opérer pour obtenir un
taux de transformation de 98 %, les réactifs étant pris en pro-
portions steechiométriques ?

Données a 298 K :
espéces CHy4(2) | CH,CO(g) | CH3COCH3(g)
A¢HO(KJ.mol™) | —74.83 | -61,03 -216,5
A¢GUkJ.mol™!) | —5081 | —61,86 —152,7
S%J. K. mol™) 1862 | 2473 -

1,0W *Synthése de ’ammoniac

Une enceinte, maintenue a la température constante de 400 K,
est divisée en deux compartiments de volumes égaux,
V=1,0 L, contenant I’'un du diazote sous une pression de
1,0 bar, I’autre du dihydrogene sous une pression de 3,0 bar.
Soit I’équilibre d’équation :
Na(g) +3 Ha(g) = 2NH;3(g)

1) Calculer I’enthalpie standard et I’entropie standard de cette
réaction, supposées indépendantes de la température ; en
déduire I’enthalpie libre standard de cette réaction et la
constante d’équilibre a 400 K.

2) Lors de la réunion des deux compartiments, 1’équilibre
s’établit ; déterminer dans ce cas :

a) le degré d’avancement de la réaction ;

b) I’avancement de la réaction ;

¢) les pressions partielles des différents constituants.

3) Calculer les variations d’enthalpie libre AG, d’enthalpie

AH et d’entropie AS associées a la transformation qui se
produit lors de la réunion des deux compartiments. SOS

Données a 298 K :

especes Hy(g) Na(g) NH3(g)
AeHO(KJ . mol™1) 0 0 - 46,1
S%J.K-1. mol™) 130,6 191,5 192,3

(D’apres Concours Centrale-Supélec.)

SOS : 3) Utiliser AG = Ggq — Gip = f(0)
avec Ggq = znzeq Migqg et Gip= 2”1(0) ui0) .

* Utiliser les relations (2.22) et AG = AH T.AS

‘/!;L **Dissociation de Pammoniac

L affinité chimique standard de I’équilibre de dissociation de
I’ammoniac, selon I’équation :
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2NH3(g) = 3 Ha(g) + Na(g)
dépend de la température :
ANT)=-87,0.103 +59,4.T.1ogT + 31,6.T (en J.mol 1)
1) Déterminer les expressions de 1’enthalpie libre standard
A.GY(T), de I’enthalpie standard A, H(T) et de ’entropie
standard A, SO(T) pour cette réaction. Justifier le signe de
ASY(T). SOS
2) Calculer la température d’inversion de cet équilibre.

3) Calculer I’affinité chimique standard du systeme #9473 K)
et la constante d’équilibre K9(473 K).

4) a) Déterminer, a 473 K, I’affinité chimique des deux sys-
teémes ayant les compositions suivantes sous une pression
totale de 10 bar :

a) n(Hy)=2,0mol ; n(N,)=2,0mol ; n(NH3)= 1,0 mol ;
B) n(H,) = 0,030 mol ; n(N>) = 0,010 mol ; n(NH3) = 0,96 mol .
b) En déduire le sens d’évolution de chaque systeme.

¢) Pour le systeme [, déterminer la composition du systéme
a I’équilibre.

5) On considere la dissociation d’une quantité n, d’ammo-
niac 2473 K, sous une pression totale p. Soit ¢, le coefficient
de dissociation de NHj .

a) Etablir la relation o= f(p) ;
dant. SOS

b) Pour quelle pression a-t-on o= 0,50 ?

SOS : 1) Utiliser les relations (2.34), (2.35), (2.36) et (3.5).
5) Utiliser une calculette ou un logiciel adapté (Solwin par
exemple).

tracer le graphe correspon-

;’,_%' *Dissociation du bromure de cuivre (Il)

Soit I’équilibre de dissociation du bromure de cuivre (II) selon
I’équation : 2 CuBry(s) = 2 CuBi(s) + Bry(g)

*A T1=450K , pgq(Brp) =6,71.107 bar .

*A T)=550K , peq(Bry) =6,71.107" bar.

1) Vérifier que la réaction étudiée est une réaction d’oxydo-
réduction.

2) Déterminer 1’enthalpie libre standard A.GO de cette réac-
tion,a Ty etaTs.

3) En déduire I’enthalpie standard A.H? et I’entropie stan-
dard A,SY de cette réaction, supposées constantes sur I’inter-
valle [450 K ; 550 K].

4) Dans un récipient initialement vide de volume V= 10,0 L
et maintenu a 550 K, on introduit 0,50 mol de bromure de
cuivre (II).

a) Déterminer la composition du systeme a I’équilibre. SOS

b) Quel volume minimal faudrait-il donner au récipient pour
que tout le bromure de cuivre (II) disparaisse ?
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5) Le récipient de volume V =10,0 L, toujours a 550 K,
contient a présent 0,500 mol de bromure de cuivre (I) et
0,100 mol de dibrome. Le systeme évolue-t-il ?

SOS : 4) a) Utiliser les données de I’énoncé et la loi du gaz
parfait.
5) Déterminer Q puis HA.

/LéJ **Combustion du monoxyde
de carbone

On considere la combustion adiabatique d’une mole de
monoxyde de carbone avec une quantité juste suffisante d’air
(de composition molaire : 20 % de dioxygene et 80 % de
diazote) selon :

CO(g) + 1/2 0y(g) = COx(g)

1) Calculer la température maximale 7¢ (température de
flamme) susceptible d’étre atteinte par le systéme, en consi-
dérant que la réaction est totale et rapide. SOS

2) En réalité, la réaction n’est pas totale. En premiere approxi-
mation, on admet que la constante d’équilibre de la réaction
de combustion vaut :

KOT)=expla+b.T™ ") =exp(- 10,4 +34040.7°1) (1)
On se propose de déterminer une valeur plus vraisemblable
de la température de flamme 7 atteinte. La réaction a lieu
sous une pression totale constante p =1,0 bar avec la quan-
tité suffisante d’air. On note ¢ le taux de transformation de
COen CO,.

a) Justifier rapidement 1’expression de KO(T).

b) Exprimer la constante d’équilibre K© en fonction des
pressions partielles, puis de et de p.

¢) A I’aide de la relation (1), donner I’expression de Ty en
fonction de ¢ (on notera f; cette fonction) et calculer sa valeur
pour a=0,80.

d) En effectuant un bilan thermique, donner une autre expres-
sion de 77 en fonction de ¢ (on notera f, cette fonction) et
calculer sa valeur pour o= 0,80 .

e) La valeur exacte de T étant celle pour laquelle les fonc-
tions fj et f> sont égales, la déterminer. SOS

Données a 298 K :

/‘I,Z,.’.:» #*Equilibre de Deacon

L’équilibre de Deacon d’équation :

Ox(g) +4 HCl(g) = 2 HyO(g) +2 Cly(g)
AHO298 K) = — 114 kJ . mol!

est utilisé aujourd’hui pour produire du dichlore, le chlorure

d’hydrogene étant un sous-produit de nombreuses synthéses

organiques.

avec :

1) Déterminer I’enthalpie standard de formation de HCI.

2) Déterminer I’énergie thermique mise en jeu, a 298 K, lors
de I’obtention de 1,0 kg de dichlore.

3) Calculer I’enthalpie standard de la réaction a 700 K ; en
déduire qu’elle peut étre considérée comme sensiblement
constante sur I’intervalle [298 K ; 700 K].

4) On admet que I’enthalpie standard A, H et I’entropie stan-
dard A,S? de cette réaction sont constantes sur I’intervalle
[298 K ; 700 K].
a) Calculer A,HO et A, S0 2298 K .
b) Montrer que la constante de cet équilibre dépend de 7 selon
la relation :

InK%T) = % +b
a et b étant des constantes qu’on calculera.

5) On réalise I’équilibre a partir de 2,2 mol de dioxygene et
2,5 mol de chlorure d’hydrogene introduites dans un réacteur
porté a la température 7 et maintenu sous une pression de
1,0 bar. A I’équilibre, le réacteur contient deux fois plus de
dioxygene que de chlorure d’hydrogene.

a) Calculer la quantité de dichlore obtenue. SOS

b) En déduire la valeur de K9, puis celle de 7.

6) On se place maintenant sous une pression variable et a une
température T telle que la constante d’équilibre K© soit égale
a 10,0.

A T’état initial, le réacteur contient un mélange de chlorure
d’hydrogene et de dioxygene. On veut obtenir un taux de
transformation 7de HCI égal a 80 %.

a) Quelle relation doit relier, a I’équilibre, les pressions
partielles de dichlore et de chlorure d’hydrogene ?

b) Montrer que les choix retenus pour K et 7 imposent la
valeur de la pression partielle en dioxygene ; la déterminer.

Données a 298 K :

especes Ox(g) | Na(®) | CO(g) | COxg)
A¢H'(kJ . mol™") 0 0 -110,5 | -3935
CYJ.K1.mol™) | 294 | 201 29,1 37,1

SOS : 1) Revoir les calculs de température de flamme
(chapitre 2 ; exercice 3).
2) e) Utiliser un logiciel de tracé de fonctions implicites.

espéces 0y(2) | Cl(®) | HClp) | HO(g)
AsHO(kJ . mol™1) 0 0 - 242
A¢GO(kJ . mol ™) 0 0 -95 -229
CYJ.KLmol) | 29 34 29 34

SOS : 5) a) Utiliser I’avancement de la réaction.
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OBjECTIFS

m Savoir définir et déterminer la variance
d’un systeme dans des cas simples.

m Distinguer déplacement et rupture
d’équilibre.

m Connaitre les principales lois de dépla-
cement des équilibres chimiques et, plus
particulierement, I’influence de la tem-
pérature et de la pression.

m Savoir analyser un systeme, polyphasé
ou non, susceptible d’étre le sicge
d’équilibres chimiques, successifs ou
simultanés.

PREREQUls

m Définition d’un constituant physico-
chimique (cf. chap. 1).

m Définitions de I’affinité chimique %, de
la constante d’équilibre K et du quo-
tient de réaction Q (cf. chap. 3).

m Expressions de K 0(T) en fonction de la
nature du systeme (cf: chap. 3).

m Conditions d’évolution d’un systeme
dont I’affinité chimique pour une réac-
tion donnée est connue (¢f: chap. 3).

Lois de
déplacement
des équilibres

Jntro o)

Nous avons vu, au chapitre 3, qu’un systeme siege
d’un équilibre chimique peut étre caractérisé

par divers paramétres intensifs : température,
pression totale, pressions partielles, fractions
molaires, ... Ces paramétres ne sont généralement pas
tous indépendants. La variance permet de préciser

le nombre de ceux qui peuvent étre fixés
indépendamment les uns des autres afin de définir,

de facon univoque, 1’état du systeme.

La connaissance de la variance d’un systeme
renseigne sur la nature des facteurs dont dépend
I’état d’équilibre. Il sera alors intéressant

de prévoir qualitativement, puis quantitativement,
Ieffet d’'une modification d’un de ces facteurs en
particulier la température et la pression ; c’est le role
des lois de déplacement des équilibres.

Suivant la nature des réactifs mis en présence,
plusieurs cas peuvent se présenter :

* le systeme n’évolue pas ;

* le systeme évolue jusqu’a ce que s’établisse

un équilibre chimique ;

e le systeme évolue jusqu’a la disparition

de l'un des constituants du systeme :

il y a alors rupture d’équilibre chimique ;

* e systeme évolue en étant le siege de plusieurs
équilibres chimiques, qui peuvent étre simultanés ou
successifs, jusqu’a un état final a déterminer.



I Variance d’un systéme

I.1. Facteurs d’équilibre

Par définition :

Tout parametre intensif d’un systéme physico-chimique en équilibre, dont
la variation entraine une modification de I’état d’équilibre du systeme,
est un facteur d’équilibre.

Cette modification peut étre un déplacement ou une rupture d’équilibre.

On distingue généralement deux types de facteurs d’équilibre :
* les deux parametres physiques pression p et température 7 ;

* les parametres décrivant la composition des diverses phases du systeme, tels que
. . e . . N
les fractions molaires") ou les pressions partielles pour les systemes gazeux.

. < N . oy ekt
Dans certains systémes, la pression n’est pas un facteur d’équilibre™™ ; c’est le
cas lorsque tous les constituants du systéme sont condensés ou pour certains
systémes gazeux. Précisons ce dernier cas.

M Considérons, par exemple, ’équilibre d’équation :

PCls(g) = PCl3(g) + Cla(g)
pour lequel Zvi(g) =+1.

1

Sa constante thermodynamique K(T') peut s’exprimer 2 I’aide des fractions molaires
et de la pression totale p :
x(PCl3) . x(Cly) p
e B

KD=""\pciy

Pour une température fixée, c’est-a-dire pour une valeur de K(T) particuliére, la
composition du systeme, donnée par les fractions molaires, dépend de la pression
totale : la pression totale est ici un facteur d’équilibre.

M En revanche, pour I’équilibre de dissociation de ’iodure d’hydrogene :

2 HI(g) = In(g) + Ha(g)

Z V; (g) = 0 ; la pression n’intervient donc pas dans 1’écriture de la constante

1
d’équilibre : @) x(Hy)

x(Ih) . x
KO(T) — 2—22
x(HI)

La composition du systeme, a une température donnée, est alors indépendante de
la pression totale.

Ces résultats peuvent étre généralisés :

Pour un équilibre d’équation ZV,-B,- =0, la pression totale n’est un
l
facteur d’équilibre que si ZV,-(g) #0.
l

|.2. Définition de la variance d’un systéme
en équilibre

Parmi les différents parametres intensifs utilisables pour définir un état d’équi-
libre d’un systéeme donné, combien peuvent-étre imposés par I’expérimentateur ?

4. Lois de déplacement des équilibres

(*) Dans certains systémes, il est néces-
saire de considérer d’autres parametres
physiques tels que le champ magnétique
B, le champ gravitationnel g, ... Ils
seront systématiquement Supposés
constants par la suite et ne seront donc
pas pris en compte.

(**) On définit les fractions molaires des
constituants d’une méme phase :

en notant ¢ la phase considérée (¢ =1+ ;
o=L{;0p=v;...).
Dans ces conditions :

2x¥=1
1

(*#%) Comme nous le justifierons au
paragraphe 2.1., la température n’est
pas un facteur d’équilibre lorsque la
réaction est athermique (A,H?=0) ;
c’est le cas des réactions d’estérification,
par exemple.
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Inversement, pour décrire un état d’équilibre d’un systeme, combien de ces para-
métres doit-il choisir ? *)

La réponse a ces deux questions est donnée par la détermination de la variance du
systeme en équilibre.

La variance v d’un systeme en équilibre chimique est le nombre de para-
metres intensifs indépendants (7, p, x; , p;...) qu’il convient de fixer pour
définir un état d’équilibre du systeme.

Lorsque, pour un systéme de variance v, I’expérimentateur a fixé v parametres inten-
sifs indépendants, tous les autres paramétres intensifs ont des valeurs déterminées
qui peuvent étre calculées en utilisant, par exemple :

* la relation de Guldberg et Waage ;

* la définition des fractions molaires qui impose Z x; =1 dans chaque phase ;

l
* ’expression de la pression totale en fonction des pressions partielles Y p; = p
i
pour la phase gazeuse... ;
o I’égalité des potentiels chimiques d’un constituant présent dans plusieurs phases.
Le calcul de la variance d’un systéme repose sur I’analyse systématique du

systeme, en examinant le nombre de parametres intensifs permettant sa descrip-
tion et en faisant I’inventaire des relations liant ces différents parametres.

|.3. Calcul de la variance d’un systéme en équilibre

Soit un systeme décrit par % parametres intensifs a priori non indépen-
dants (p, T, p;, x;, ...), et soit %R, le nombre de relations indépendantes
liant ces différents parametres ; la variance de ce systeme est :

v=P-R 4.1)
Apprenons a déterminer v sur quelques exemples.

1.3.1. Systéme monophasé

M Soit I’équilibre en phase gazeuse :

2COy(g) = 2CO(g) + Oa()
« Etudions tout d’abord le cas ot cet équilibre est réalisé 2 partir de quantités
initiales quelconques de chacun des trois constituants.

Les fractions molaires x(CO»), x(CO) et x(O,), la pression totale p et la tempéra-
ture constituent un jeu de parametres intensifs possible : P =5

Ces parametres sont liés par deux relations (R =2):

x(05) . x(CO)?
x(C0O,)%. p0
La variance de ce systeme est donc v =5 —2 =3 . Il suffit de fixer, par exemple,

p, T et x(CO,) pour que 1’état d’équilibre correspondant soit entierement
déterminé(™).

1 =x(CO,) +x(CO) +x(0y) et KOUT)=

« Btudions 2 présent le cas ot I’équilibre est réalisé a partir de la dissociation du
dioxyde de carbone introduit pur dans le réacteur.
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(*) * Si le nombre de parametres fixés
est insuffisant le systéme n’est pas défini
de facon univoque.

* Si au contraire le nombre de parametres
fixés est trop important, toutes les
contraintes imposées ne peuvent étre
respectées.

(**) Les pressions partielles p(CO»),
p(CO) et p(O,) pourraient aussi étre rete-
nues pour décrire ces systemes ; le
nombre de parametres intensifs serait
alors de 8, mais le nombre de relations
entre les différents parametres s’accroi-
trait aussi de 3 en remarquant que
pi=X;.p pour les trois gaz.




Le systéme peut toujours étre décrit par 5 parametres intensifs, mais il existe une
relation supplémentaire : a tout instant, les fractions molaires de monoxyde de
carbone et de dioxygene sont dans les proportions stechiométriques et il en est
de méme a I’équilibre :
x(CO) =2 x(0y)

Dans ces conditions, R =3,d’ot v=5-3=2 ; fixer T et p, par exemple, suffit
pour qu’un état d’équilibre soit entierement défini.

On aurait obtenu la méme valeur de variance (v = 2) si le systéme initial avait été
réalisé avec un mélange steechiométrique de monoxyde de carbone et de dioxygene.

M Soit I’équilibre suivant en phase gazeuse :

CO(g) + HyO(g) =CO; (2) +Ha (2)
Comme Z v;(g) =0, 1a pression n’est pas facteur d’équilibre (c¢f. § 1.1), il n’est
donc pas nécessaire de fixer ce parametre pour définir le systeme. Le systéme est

entierement déterminé si la température et les quatre fractions molaires sont connues,
soit P = 5.
Quelles que soient les conditions initiales du systeme ces cinq parametres sont tou-
jours liés par les deux relations :

x(CO) +x(H0) + x(COy) + x(Hp) =1
x(COy) . x(Hy)

et K1) = x(CO). x(H,0)

La valeur de la variance dépend alors des conditions initiales du systéme (") :
* Si les quatre gaz sont mélangés initialement dans des proportions quelconques :
R=2 et v=5-2=3
Le systéme est entierement déterminé en se donnant par exemple la température et
deux fractions molaires.
* Si le mélange initial n’est constitué que de monoxyde de carbone et d’eau, mais
en proportions quelconques, alors a tout instant :
x(COy) = x(Hp)
dans ces conditions :
R=3 et v=5-3=2
Le systeéme est entierement déterminé en se donnant par exemple la température et

. . . . . , TS
une fraction molaire ou en se donnant deux fractions molaires indépendantes ).

* Si le mélange initial n’est constitué que de monoxyde de carbone et d’eau, mais
en proportions steechiométriques, alors non seulement :
' . x(COy) = x(Hy)
mais aussi :
x(CO) =x(H,0)
dans ces conditions :
R=4 et v=5-4=1

Le systeme est entierement déterminé en se donnant par exemple la température
ou une fraction molaire ).

1.3.2. Systéeme polyphasé

Lorsqu’il est seul dans sa phaseC""") un solide ou un liquide 2 une fraction molaire
égale a 'unité ; celle-ci ne constitue donc pas un facteur d’équilibre du systeme.
11 suffit alors de raisonner comme ci-dessus pour les especes gazeuses lorsqu’elles
sont présentes. Examinons les deux cas suivants.

4. Lois de déplacement des équilibres

(*) Vérifier que dans chaque cas le sys-
teme conduit a une équation ne présen-
tant plus qu’une seule inconnue.

(**) Le méme résultat est obtenu en ne
partant que de dioxyde de carbone et de
dihydrogene.

(**%) Le m&me résultat est obtenu en ne
partant que de dioxyde de carbone et de
dihydrogene mais en proportions stce-
chiométriques

(*¥#*#%) o Un systéme gazeux ne forme
qu’une seule phase.

* Tout corps condensé (solide ou liquide)
pur constitue une seule phase.

e Pour un mélange de solides ou de
liquides, il convient de s’interroger sur
leur miscibilité pour déterminer le nombre
de phases présentes.
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B Soit un systeme constitué de carbonate de calcium CaCO3, d’oxyde de calcium
CaO et de dioxyde de carbone CO; en équilibre selon 1’équation :

CaCO5(s) = CaO(s) + CO(g)

Le systeme est enticrement déterminé si la température et la pression de dioxyde
de carbone sont connues, soit P =2.

Ces deux parametres sont liés par la relation :

p(CO,)
KYT)y= —"—-=
(1) 0
d’ou : R=1 et v=2-1=1

11 suffit de se donner la température ou la pression pour que le systeéme soit entie-
rement déterminé.

M Soit un systeme constitué des trois solides suivants seuls dans leurs phases I’oxyde
magnétique Fe3Oy , la wiistite FeO et le fer Fe en équilibre selon I’équation :

4 FeO(s) = Fe304(s) + Fe(s)

Toutes les especes étant solides et seules dans leurs phases, la composition du
systeme est connue :
x(Fe304) = x(FeO) = x(Fe) = 1,00

le seul paramétre qui n’est pas connu est alors la température'”) ; dans ces
conditions : % = 1.

L’activité de chacune de ces especes étant égale a I'unité :

a(Fe304) = a(FeO) = a(Fe) = 1,00
la constante de cet équilibre vaut K 0(T) =1 : KY étant connue, la température du
systeme est imposée, d’ou : R=1 et v=1-1=0
Le systeme est invariant ) et I’ opérateur ne peut alors imposer aucun parameétre :
si les trois solides sont en équilibre la température est imposée.

Il n’existe qu’une seule température pour laquelle ces trois solides sont en équilibre.

I.4. Choix des parameétres intensifs
Une fois la variance d’un systeme en équilibre déterminée, peut-on choisir n’im-
porte quel parametre intensif pour définir un état d’équilibre ?

Illustrons ce probleme avec 1’équilibre de réduction de la wiistite FeO par le
monoxyde de carbone CO :

FeO(s) + CO(g) = Fe(s) + COy(g)
Pour cet équilibre, 2 Vi(g) = 0 ; la pression n’est pas facteur d’équilibre.

1
Ce systeme est entierement déterminé si la température et les fractions molaires
x(CO) et x(CO,) sont connues ™), soit P = 3.

Ces trois parametres sont liés par deux relations :
x(CO) +x(COy) =1

x(CO,)
et: KO(T)=X(T02)
d’ou : R=2 et v=3-2=1

11 suffit donc de fixer un seul parametre intensif pour définir un état d’équilibre de
ce systeme, c’est-a-dire pour que soient connus ou puissent étre déterminés tous
les autres parametres intensifs le caractérisant.

Vérifions-le en fixant, tour a tour, la température, la fraction molaire d’un des gaz
ou 'une des pressions partielles.
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(*) Toutes les espeéces étant solide
Z vi(g) = 0 et la pression n’est pas un

L
facteur d’équilibre.

(%) ¢ Siv =0, le systéme est invariant.
¢ Siv =1, il est monovariant.

e Siv=2,il estdivariant.

e Siv=73Iilesttrivariant...

(**%) FeO et Fe étant solides et seuls
dans leur phase :

x(FeO)=1 et x(Fe)=1




W Si T est fixée, K9(T) est connue 2 1’aide de la relation :
KO(T) = esI(T)/RT

x(COy) 1-x(CO) p(COy)

De plus : KT =730y = %C0) = pco)

Il est donc possible de déterminer x(CO), x(CO,) et le rapport des pressions
partielles, mais il n’est pas possible d’en déterminer la somme p.

B Si x(CO) (ou x(CO,)) est fixée, on peut en déduire KV et donc 7, ainsi que le
rapport des pressions partielles ; il n’est toujours pas possible de déterminer la
pression totale p.

Hl Si p(CO) (ou p(COy)) est fixée, on ne peut déduire aucun autre parametre
intensif. En revanche, si on se donne en plus la pression totale, alors tous les autres
parametres intensifs peuvent étre déterminés.

Dans les trois cas envisagés, il est nécessaire de connaitre la pression totale — qui
n’est pas facteur d’équilibre — pour pouvoir déterminer tous les parametres a 1’équi-
libre ; ce résultat est général :

Si un parametre physique intensif (p, 7, ...) n’est pas facteur d’équilibre,
il doit cependant étre fixé pour pouvoir entierement définir un état du
systeme a I’équilibre.

|1.5. Intérét du calcul de la variance

Dans de trés nombreux problémes consacrés aux équilibres chimiques, des calculs
. z . s s (K . .

de variance sont demandés, puis exp101tes( ). En effet, connaissant la variance d’un

systeme en équilibre chimique ou susceptible de 1’étre, il est possible :

* de déterminer, sans aucun autre calcul, si la modification de I’un des parametres
intensifs perturbera ou non le systeme ;

* de déterminer si les conditions initiales proposées correspondent a un état d’équi-
libre ou vont permettre d’atteindre un tel état ;

* de déterminer si des équilibres peuvent étre simultanés ou successifs...

» Pour s’entrainer : ex. | et 2.

2 Déplacement d’équilibre

Connaissant la variance d’un systeme en équilibre, il est intéressant de savoir dans
quel sens I’équilibre va évoluer lors de la modification d’un des parametres intensifs.

Comme nous I’avons vu au chapitre 3, I’utilisation de 1’affinité chimique 5, de
I’enthalpie libre de réaction A;G ou du quotient de réaction Q permet de répondre
a cette interrogation.

Nous nous intéresserons a I’aspect qualitatif des déplacements d’équilibre et ne consi-
dérerons que les systemes ol un seul des parametres intensifs ou extensifs est modifié.

La détermination de 1’état final du systéme, apreés perturbation, s’obtient ensuite
a partir de la relation de Guldberg et Waage et des équations de bilan de matiere
(cf. chap. 3).

4. Lois de déplacement des équilibres

(*) Dans tous les cas expliciter le résul-
tat trouvé en proposant un choix de
parametres possibles.
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2.1. Déplacement et rupture d’équilibre

2.1.1. Généralités

Dans un systeme en équilibre chimique, la modification d’un parametre, intensif
ou extensif, provoque généralement une évolution du systeéme vers un nouvel état
d’équilibre.

L’état d’équilibre final peut étre obtenu par :

* déplacement de I’équilibre initial, s’il correspond au méme systeme physico-
chimique ;

e rupture d’équilibre, s’il ne correspond pas au méme systéme physico-chimique
(apparition ou disparition d’une phase ou d’un constituant)(™.

M Pour un systéme invariant (v = 0), tous les parametres sont naturellement fixés
et dépendants ; toute modification de 1'un d’eux provoque une rupture
d’équilibre (doc. 1).

M Dans un systéme monovariant (v = 1), I’équilibre est déterminé en fixant un
parametre dont dépendent tous les autres. Modifier I'un d’eux en bloquant tous les
autres provoque nécessairement une rupture d’équilibre (doc. 2).

M Dans un systéme divariant (v = 2), il faut fixer deux parametres pour que tous
les autres puissent étre déterminés. Il est donc possible, en faisant varier un para-
metre intensif, les autres restant bloqués, d’observer un déplacement de I’équilibre
considéré et pas nécessairement sa rupture.

D’ou la conclusion suivante :

Un déplacement d’équilibre ne peut s’observer en faisant varier un para-
metre intensif (les autres étant bloqués) que si la variance du systeme est
au moins égale a 2.

2.1.2. Méthode d’étude des déplacements d’équilibre

Soit un systéme en équilibre dans un état 1. A I'instant 7, I'un des parametres inten-
sifs (T, p, x;, ...) ou extensifs (n;, V, ...) subit une rapide variation élémentaire.

Pour étudier I’effet de cette perturbation, nous admettrons qu’il est possible de
considérer deux états successifs de ce systeme :

e un état 2, dans lequel seul le parametre modifié differe de la valeur qu’il avait
dans 1’état 1, la composition du systéme restant, elle, inchangée ;

* un état 3, qui correspond au nouvel état d’équilibre, apres évolution spontanée
du systeme.

Le document 3 résume la méthode d’étude :

état 1 d¢1n état 2 4623 état 3
équilibre perturbatiqn .due hors évolution nouvel
ounevanaton = gogquilibre  PO™°  gtat d’équilibre
élémentaire d’un du systeme
Ap=0 seul parameétre Ay =y +ddd A3=0
du systeme soit Ay = dsd
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Doc. 3. Etude d’un déplacement d’équilibre par perturbation élémentaire.

(*) L état final est toujours un état d’équi-
libre thermodynamique, c’est-a-dire
correspondant a un minimum d’enthal-
pie libre a T et p constantes, mais pas
nécessairement a un état d’équilibre
chimique.

solide liquide

_________ y=2

vapeur

>

>

T

Doc. 1. Au point triple T (v =0), les
trois phases solide, liquide et vapeur
coexistent. Une élévation isobare de tem-
pérature provoque la disparition des
phases solide et liquide : il y a rupture
d’équilibre.

A P(COy)

(b)

CaCO3 + C02

Doc. 2. L’équilibre de dissociation du
carbonate de calcium :

CaCO3(s) = CaO(s) + CO,(g)
est monovariant.

Une élévation isobare de température
(a) provoque la disparition totale de
CaCOs. En revanche, une élévation iso-
therme de pression (b) fait disparaitre
CaO.



La condition d’évolution spontanée d’un systeme physico-chimique fermé, appli-
qué au systeme dans I’état 2, conduit a la relation :

&Qz . d§2_>3 >0
soit comme : Ay=0
d«d. d§2_>3 >0
que nous noterons par la suite :
dsd.dé>0 (4.2)

2.2. Influence de la température : loi de Van’t Hoff

Comment évolue un équilibre lors d’une variation de température a pression
constante ?

Afin d’utiliser la relation (4.2) considérons (M) :
ar’,
IR e
ar’, ar -/,
. oo\ _ (3%)
soit : G2l = — ol 4.3
(dT)p ;"l it |, (4.3)
A P’aide de la relation (1.40) :
37!
i I
JT ), m, i
I’équation (4.3) se réécrit :
a4
(57) =% v S

p i
soit a 1’aide de la relation (2.27) :

(%)p = A5 (4.4)

A la température T, le systeme est en équilibre aussi :
AG(T)=0, soit AH(T)-T.AS(T)=0

AH(T)
et: AS(T)=—1 T
d’ot : M) )
(aT p_ T (4.5)
Pour les réactions entre gaz parfaits : AH(T) = ALHY(T)

alors que pour celles mettant en jeu des gaz réels, les solides et les liquides (cf.
chap.2 §3.1):
AH(T) = AH(T)

Par la suite, pour étudier 1’évolution d’un systeme lors d’une variation isobare de
la température, nous admettrons que, pour toute réaction :

AH(T) = AL HT)

Dans ces conditions et a pression constante :

dsg _ AH o) (4.6)
dT T

4. Lois de déplacement des équilibres
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La relation d’évolution spontanée du systeme (4.2) :
dsd.dé>0

devient :
AHT)

7 dT.dE>0

soit, comme la température absolue est nécessairement positive :

AHYT).dT.dé>0

Lors d’une variation isobare de température, le sens d’évolution spontané de
I’équilibre ne dépend que du signe de I’enthalpie libre standard de la réaction

considérée :

B Pour une réaction endothermique, ALH)(T) > 0, une élévation de tempéra-
ture, dT > 0, provoque un accroissement de 1’avancement, d€ > 0, soit une
évolution de I’équilibre dans le sens 1 ou sens direct.

4.7)

sens 2 ou sens inverse.

(*) Une réaction chimique exothermique
dans le sens 1 ou sens direct d’écriture
de I’équation est endothermique dans le

M Pour une réaction exothermique, ALH(T') <0, une élévation de température,
dT > 0, provoque une diminution de 1’avancement, d& < 0, soit une évolution de

I’équilibre dans le sens 2 ou sens inverse.

Ces résultats conduisent a 1’énoncé général suivant (doc. 4) qui constitue la loi de

Van’t Hoff(™ :

82

dT )0 ; ALHO D 0

Toute élévation isobare de température déplace I’équilibre dans le sens >

ou la réaction est endothermique.

Remarque :
Pour une réaction athermique, A;H® =0, la température n’est pas un facteur
d’équilibre (c’est le cas de ’estérification, par exemple).

Application 1

Influence de la température
sur la synthése de ’ammoniac NH3

Pour la synthese de I’ammoniac selon :
Na(2) +3 Ha(®) =5= 2 NHs(g)
AHO =— 9242 kI.mol™! et K°(500 K) = 0,205
1) Préciser leffet d’une élévation de température iso-
bare sur cet équilibre.
2) Vérifier le résultat en déterminant K550 K),

AHC étant supposée constante sur D'intervalle
[500 K ; 550 K].

1) La synthese de I’ammoniac est exothermique ; une
élévation isobare de température déplace donc 1’équi-
libre étudié dans le sens 2, sens de la dissociation de
I’ammoniac.

—— sens 1 —

Doc. 4. Influence d’une augmentation
de la température sur un équilibre chi-
mique pour une réaction endothermique ;
une diminution de la température pro-

duit bien siir I'effet inverse.

2) K9550 K) se détermine en intégrant la relation :
AHT)
RT?

soit, comme A.HY est supposée constante sur I’inter-
valle [S00 K ; 550 K] :

d(InK%T)) = .dT

InK9%550 K) = In K500 K) —

AHY 11550
7 7]
d’ou :

K%550 K) =2,72.102

Nous vérifions que K%550 K) est inférieure a
K9(500 K).




2.3. Quotient de réaction Q et évolutions isothermes
d’un systéme
Soit un systéme siege d’un équilibre chimique d’équation ZviB[ =0.
Nous avons établi au chapitre 3 que I’ affinité chimique s de ce systeme vaut, pour
cette réaction (cf. 3.15 et 3.16) :
A=sA"-RT.InQ avec Q= H (ap)i
1

En remplacant 54 par RT.In KO, I’expression (3.15) se réécrit :
A =RT.InK°—RT.InQ

. K9
soit, enfin : A=RT.In o (4.8)

La relation (4.8) permet d’étudier I’influence de perturbations isothermes du sys-
teme telles que la variation de la pression totale ou I’introduction d’un constituant
actif ou non.

En effet, si T est fixée, KO est fixée ; le signe de s et donc le sens d’évolution du
systeme se déterminent facilement connaissant la valeur de Q par rapport a celle
de K9 (doc. 5).

Si, apres perturbation isotherme d’un parametre intensif :

* =K, 51 =0:le systeme reste en équilibre ;

* 0<K", 51> 0:Dévolution spontanée du systeme est telle que (. dE>0,
soit dé> 0, donc I’équilibre est déplacé dans le sens direct ou sens 1 ;

* 0>K", 51 <0 :Pévolution spontanée du systéme est telle que s4.dé> 0,
soit d€ < 0, donc P’équilibre est déplacé dans le sens inverse ou sens 2(),

En pratique, apres une perturbation isotherme élémentaire du systéme initialement
a ’équilibre, il suffit, pour situer Q par rapport a KO, d’étudier le signe

d
de dQ ou de EQ (Q étant toujours positif). Le sens d’évolution de 1’équilibre s’en

déduit alors car, a température constante :

—_grr.9¢
dst=-RT .5 (4.9)

2.4. Influence de la pression : loi de Le Chatelier

Considérons, a la température T et sous une pression totale p, un systeéme fermé

siege d’un équilibre chimique d’équation Zv,-B,- =0 et comportant une phase
. .. LD v .

gazeuse. Le quotient de réaction Q de cet équilibre peut s’écrire :

0=IT(ay%= Tap¥.Iapy (4.10)
i k,c J.g
ol p(ak) Ve représente le quotient de réaction relatif aux especes condensées et
,C

H(aj) Y, celui relatif aux espéces gazeuses.
.}’g

v

En supposant les gaz parfaits, I'activité du gaz B; s’€crit a; = x;. —3 , et I'expres-
sion (4.10) devient : 5 P
V(@)
0= Tlwa% Iy [ 27 @ 11)
k,c J.g pO

4. Lois de déplacement des équilibres

sens 1 sens 2

Q 0

f f >
y

K(T) 0
Doc. 5. Evolution du systéme aprés une
perturbation isotherme suivant la valeur

de Q.

(*) Les relations (4.2) et (4.8) permet-
tent de justifier la reégle énoncée en
premiere année (cf. H Prépa Chimie,
17¢ année, MPSI-PTSI, chap. 4 § 2.2) :

« Q évolue vers K0 »

83

© Hachette Livre ~ H Prépa / Chimie, 2% année, MP-MP* — PRT¥; la photocopie non autorisée est un délit



4. Lois de déplacement des équilibres

© Hachette Livre ~ H Prépa | Chimie, 2% année, MP-MP* — PTPT, la photocopie non autorisée est un délic

Pour connaitre le sens d’évolution de 1’équilibre lors d’une variation de pression
isotherme, il suffit de calculer la différentielle logarithmique de I’expression (4.11).
En négligeant I'influence de la pression sur les activités des phases condensées et
compte tenu du fait que seule la pression varie, il vient :

g _ dp
QT3

Lors d’une augmentation de pression, dp >0 ; il en résulte que :

(4.12)

* Si Zvi(g) >0, dQ est positif. Ceci entraine Q > K : 1’évolution du systeme
4

vers un nouvel état d’équilibre se fait par réaction dans le sens 2 ; on dit que
I’équilibre est déplacé dans le sens inverse ou sens 2.

* Si Zvi (g) <0, dQ est négatif. Par conséquent Q < K9 et 1’équilibre est déplacé

1
dans le sens direct ou sens 1.

*Si Zvi(g) =0, dQ est nul, de sorte que Q = K. Le systéme n’est pas perturbé par
1

une variation de pression : la pression n’est alors pas facteur d’équilibre (cf: § 1.1.).

Dans le cas général, I’évolution du systeme est décrite par la loi de Le Chatelier(")
(doc. 6) :

Toute augmentation de pression isotherme fait évoluer le systeme dans le
sens d’une diminution de la quantité de matiere gazeuse.

Application 2

Influence de la pression sur la synthése

(*) Cette loi est un exemple de loi de
modération : aprés modification d’un
parametre, le systeme évolue de telle
sorte que la variation de ce parametre
soit la plus faible (la plus modérée) pos-
sible. Nous verrons, aux paragraphes
2.5. et 2.6., d’autres exemples d’appli-
cation de cette loi de modération.

ZE_Vi(g> >0:dp D0

~——sens2 ——

<
<

Doc. 6. Influence d’une augmentation
isotherme de la pression sur un équi-
libre chimique ; une diminution de la
pression produit bien siir [’effet inverse.

de trioxyde de soufre SO3

Pour I’équilibre de synthese du trioxyde de soufre selon

c0_ PS03 p0 _p2.(3-p).p"
p(S0)%.p(0y)  (1-p).p

84

1
250,(g) + 0x(g) =5~ 2S05(g)

le taux de conversion de SO, , lorsque les réactifs sont
pris en proportions stechiométriques, vaut p = 0,80
sous une pression totale de 1,0 bar a 550 °C.

1) Préciser l’effet d’'une augmentation isotherme de
pression sur la syntheése du trioxyde de soufre.

2) Vérifier le résultat en déterminant le taux de conver-
sion de SO, a 550 °C, sous une pression de 4,0 bar.

1) Pour cet équilibre, 2 Vi(g)=2-1-2=— 1uneaug-
mentation de pression’ favorise la synthese du trioxyde

de soufre (déplacement de 1’équilibre dans le sens 1).
(voir le tableau d’avancement)

2) En remarquant que la quantité de matiere gazeuse
du systeme a I’équilibre est ny = ng(3 — p), la constante
d’équilibre s’écrit :

La température étant maintenue constante, K9 reste
constante.

En notant alors p; le taux de conversion de SO, sous
1,0 bar et p, celui sous 4,0 bar, il vient :
Pix(B-py) pix(B-p)
(I-p’x4  (1-ppix1

P4=0,87

Le taux de conversion de SO, a augmenté, ce qui tra-
duit bien une évolution dans le sens 1 de 1’équilibre.

soit :

équation | 2 SO(g) +

1
Oxg) 5= 2505(g)

quantités
initiales 2 ng ng -
(mol)

quantités
a I’équilibre

2no(1=p) | no(l-p) 2ng.p

(mol)

» Pour s’entrainer : ex. 3.




. . . . £
2.5. Influence de Pintroduction d’un constituant inerte(")
Un constituant inerte est un constituant qui n’intervient pas dans I’équation de la
réaction considérée.

Pour la synthese du trioxyde de soufre (voir Application 2), si le dioxygene est
apporté par de I’air, le diazote qui accompagne le dioxygene constitue un gaz
inerte™*) pour cette réaction.

2.5.1. Ajout, a température et volume constants, d’'un gaz inerte
dans un systéme gazeux parfait
Soit I’équilibre d’hydrogénation du benzene en phase gazeuse selon :
CeHe(g) + 3Ha(g) = CeHia(2)
Pour cet équilibre le quotient de réaction s’écrit (cf. 3.30) :

_ PCeHi)- P
3
P(CeHg) . p(Hp)
0 v\3
s pen 0
1 6Hg) - n B .

Ajouter un gaz inerte revient a faire varier la quantité totale de matiere gazeuse n ;
or, a volume et température constants, Q est indépendant de n. Lors de 1’ajout de
gaz inactif, Q et par suite I’affinité chimique s restent constants : le systéme n’est
pas perturbé. Ce résultat est général :

L’ajout, a température et volume constants, d’un gaz inerte a un systéme
gazeux parfait en équilibre ne provoque aucun déplacement d’équilibre.

2.5.2. Ajout, a température et pression constantes, d’un gaz
inerte dans un systéme gazeux parfait

Pour un équilibre ne faisant intervenir que des gaz assimilables a des gaz parfaits,
le quotient de réaction peut s’écrire (cf. 3.29) :

Q0= H (a;)" -H(n,)V

i,g

L

Dans cette expression de Q, lors de I’introduction d’un gaz inerte, instantanément
seul n varie. Le sens d’évolution de Q ne dépend alors que de 2 V; (g) comme nous
allons I’étudier sur trois exemples :
H Conversion du méthane selon :
CHy(g) + H20(g) =3 Ha(g) + CO(g) 2V (®=2(0
1
_ nHy)’.nCo)  p?
~ n(CHy) . n(H,0) " 52, p0?

Lors de I’introduction d’un gaz inerte n croit, Q diminue alors et devient inférieur
a KO ; I’équilibre évolue alors spontanément dans le sens direct ou sens 1.

H Syntheése de I’eau selon :
2 Hy(g) + Oa(g) =2H0(g) 2Vi(@=-1(<0)
1
n(H20)2 pn
Wt . n(cOy) " P

4. Lois de déplacement des équilibres

(*) Comme le programme nous y invite,
I'influence de I’introduction d’un consti-
tuant inerte ou actif ne sera pas étudiée
de fagon systématique mais a I’aide
d’exemples significatifs.

(**) Un constituant inerte est aussi appelé
un constituant inactif.
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Lors de I'introduction d’un gaz inerte n croit, Q augmente alors et devient supé-
rieur 2 KO ; I’équilibre évolue alors spontanément dans le sens inverse ou sens 2.

B Chloration du méthane selon :
CHy(g) + Cla(g) =CH3Cl(g) + HCl(g) 2i(@=0
n(CHCI). n(HCI) l
" n(CH,).n(Cl)

Q estici indépendant de n, I’introduction d’un gaz inerte est sans effet : I’équilibre
n’évolue pas.

2.5.3. Cas d’autres systémes

M Les résultats établis ci-dessus s’appliquent lors de 1’ajout, a température et
pression ou volume constants, d’un gaz inerte dans le cas d’un systeme polyphasé
comportant une phase gazeuse.

M L’ajout a température constante, d’un solide ou d’un liquide pur inerte en petite
quantité, c’est-a-dire ne provoquant ni variation de pression ni variation de volume
du systeme, est sans effet sur I’équilibre considéré.

2.6. Influence de P’introduction d’un constituant actif
Un constituant actif est un constituant qui intervient, comme réactif ou comme
produit, dans 1’équation de la réaction considérée.

L’influence de 1’ajout d’un constituant actif dépend de la nature (solide, liquide,
gaz) de ce constituant et, lorsque celui-ci est gazeux, des conditions de cet ajout :
— a volume et température constants ;

— a pression et température constantes.

Analysons quelques exemples.

2.6.1. Ajout d’un constituant actif solide ou liquide pur

Un constituant solide ou liquide pur a une activité égale a un, quelle qu’en soit la
quantité considérée. Le quotient de réaction Q et I’affinité chimique s du systeme
ne sont donc pas modifiés par I’ajout d’un tel constituant : si le systéme est en équi-
libre, il le reste.

L’ajout, a température et pression ou volume constants, d’un constituant
actif solide ou liquide a un systéeme en équilibre n’a aucun effet sur 1’état
d’équilibre.

2.6.2. Ajout, a température et volume constants, d’un gaz actif
dans un systéme gazeux parfait
Soit I’équilibre de Deacon selon :
Oa(g) +4 HCl(g) =2 Cly(g) +2 H0(g)

A température et volume constants, il est conseillé d’utiliser la relation (3.30) pour
exprimer le quotient de réaction Q" :

_ n(Cly)% n(H,0)* V. pO
n0,). nHC)* ~ RT

En effet lors de I’introduction de I’un des constituants actifs du systéme, instanta-
nément, seule sa quantité de matiere varie alors dans I’expression de Q.

(*) Pour établir cette expression, écrire

Q en utilisant |’activité d’un gaz supposé

parfait: a; = L(‘J puis utiliser la relation :
p

R.T
Pi=nie Ty

et effectuer les simplifications néces-
saires.




* L’ajout d’un réactif, O,(g) ou HCI(g), dans le systéme provoque une diminution
de Q qui devient ainsi inférieur a K° ; 1’équilibre évolue alors spontanément dans
le sens direct ou sens 1, sens de la consommation du réactif introduit.

e L’ajout d’un produit, Cl,(g) ou HyO(g), dans le systéme provoque une augmen-
tation de Q qui devient ainsi supérieur a K¥ ; 1’équilibre évolue alors spontanément
dans le sens inverse ou sens 2, sens de la consommation du produit introduit.

Les résultats observés sur cet exemple sont généraux :

A température et volume constants, ’ajout d’un gaz actif a un systeme
gazeux parfait en équilibre provoque un déplacement de I’équilibre dans
le sens ou I’espece introduite est consommée.

2.6.3. Ajout, a température et pression constantes, d’un gaz actif
dans un systéme gazeux parfait
Soit I’équilibre de synthese du méthanol
2 Hy(g) + CO(g) = CH30H(g)

A température et pression constantes il est conseillé d’utiliser la relation (3.29) pour
exprimer le quotient de réaction Q () :

_ n(CH;0H)  p0* . n2
n(H,)? . n(CO) Cop?

En effet lors de I’introduction de I’un des constituants actifs du systéme, instanta-
nément, seule sa quantité de matiere et la quantité de matiere gazeuse totale varient
alors dans I’expression de Q.

Etudions Iinfluence de I’introduction de 1’un des réactifs ou du produit sur le sens
d’évolution de I’équilibre.

M L ajout du méthanol produit instantanément 1’augmentation de n(CH3OH) et de
n, grandeurs toutes deux présentes au numérateur de Q qui croit donc lors de cet
ajout. Q devient ainsi supérieur a KO : I’équilibre évolue alors spontanément dans
le sens inverse ou sens 2, sens de la consommation du méthanol introduit.

Ml L’ajout de 1'un des réactifs, Hy(g) ou CO(g), produit instantanément I’augmenta-
tion de n(Hy) ou n(CO), présents au dénominateur de Q, mais aussi celle de n présent
au numérateur de Q. Aucune conclusion générale n’est alors possible dans ce cas.

La résolution de ce probleme nécessite le calcul de dQ ou plus facilement de —5-
: Q
en remarquant que seuls n(H,) ou n(CO) et n varient.

* Ajout de dihydrogene Hy(g) :
do _ 5 dn 2 dn(H,)

Q " n nHy

En remarquant que dn = dn(H,) ™) cette expression se réécrit :
d

0_ Lo
F=? dn(H,). (n n(Hz))

- l) est négative,

Comme nécessairement n(Hy) est inférieur a n, la quantité ( (H,)
n n 2

. d .
aussi ?Q et donc dQ sont négatifs.

Lors de I’ajout de dihydrogene, O devient inférieur a K ; I’équilibre évolue alors
spontanément dans le sens direct ou sens 1, sens de la consommation du
dihydrogene introduit.

4. Lois de déplacement des équilibres

(*) Pour établir cette expression, écrire

Q en utilisant I’activité d’un gaz supposé

parfait:a;= —(’) puis utiliser la relation :
p

n;

Pi=Xip= 4 P

et effectuer les simplifications néces-
saires.

(**) Généralement lors de I’ajout de B;,
dn =dn;. Cependant s’il s’agit d’un ajout
de dioxygene réalisé par un ajout d’air
(10, + 4Ny) alors :

dn=5.dn(0y)
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* Ajout de monoxyde de carbone CO(g) :
d0 _2dn dn(CO)
Q0 n nCO)
En remarquant que dn = dn(CO) cette expression se réécrit :

do _ 2 1 |_dn(CO) 1
o UiCO). (n - n(CO)) oo (2 - x(CO))

n(CO)

avec: x(CO)=

-Six(CO)< % , alors % et dQ sont négatifs, Q devient inférieur a K9 I’équilibre
évolue alors spontanément dans le sens direct ou sens 1, sens de la consomma-
tion du monoxyde de carbone introduit.

- Six(CO)> % , alors % et dQ sont positifs, Q devient supérieur a KO, I’équilibre

évolue alors spontanément dans le sens inverse ou sens 2, sens de la formation
du monoxyde de carbone introduit.

do

-Six(CO)= % , alors 0= 0 : le systeme semble ne pas étre perturbé par un ajout

infinitésimal de monoxyde de carbone. En réalité la perturbation est alors du second

ordre et I’évolution du systeme est la méme que celle obtenue pour x(CO) > % .

» Pour s’entrainer : ex. 4, 5 et 6.

3 Etude de quelques systémes

Terminons I’étude des équilibres chimiques par la résolution de quelques exercices
classiques illustrant les notions étudiées dans ce chapitre.

3.1. Etablissement et rupture d’un équilibre

A 1073 K, I’équilibre de synthése du carbonate de calcium selon :

CaO(s) + COy(g) = CaCOs(s) 1)
a pour constante K9(1 073 K) =2,50.
A1073K, on enferme, dans un récipient de volume constant V= 10,0 L, une
quantité ny = 0,20 mol d’oxyde de calcium et on introduit progressivement une
quantité n de dioxyde de carbone. Tracer le graphe p(CO,) = fin) .

M La variance de ce systeme a été déterminée au paragraphe 1.3.2.

Nous avons trouvé v =1 ; en fixant un paramétre, ici la température 7=1073 K,
I’état d’équilibre est entierement déterminé et tous les autres parametres intensifs
peuvent étre calculés, en particulier p(COy)gq :

0
P(CODgg= g =0.40 bar

M Initialement, p(CO,) =0, le systeme est hors d’équilibre.
L affinité chimique du systeme pour la réaction (1), égale a (cf. 4.8) :

K" p(CO,)

A=RT.In— =RT.In— =~~~

0 P(COy)gq
est alors négative et le systeme tendrait a évoluer dans le sens de la dissociation du
carbonate de calcium. En I’absence de CaCOj3, aucune réaction ne peut se produire
et le dioxyde de carbone introduit s’accumule, sa pression croit.

88



B Dés que o =0, c’est-a-dire p(CO,) =p(COy)gq , il y a équilibre et apparition
de CaCOs, soit pour n(CO,) =ny, tel que :
PCOYeq- V' 0,40.10°x10,0. 107
n] = =
RT 8,31 x 1073

Il y aura équilibre, et p(CO,) restera constante tant qu’il restera de 1’oxyde de
calcium ; la rupture d’équilibre interviendra pour n(CO,) = n, , tel que :

=0,045 mol

ny = ny + ng = 0,245 mol
M 11 est alors possible d’établir les diverses équations p(CO,) = f(n) et le graphe
correspondant (doc. 7) :
epour 0=n=ny, p(COy)=n.BL =892 n bar;
e pour ny <n<ny, p(COy) =p(COy)sq = 0,40 bar ;
e pour n=ny, p(COy) = (n—ng). R—VT =892 (n—ng) bar.

» Pour s’entrainer : ex. 8.

3.2. Equilibres successifs

La réduction de la magnétite FesO4 par le dihydrogéne s’effectue en deux étapes :
@ Fe304(s) + Hy(g) = 3 FeO(s) + HyO(g) K(l) (950 K) = 1,00
) FeO(s) + Hy(g) = Fe(s) + HyO(g) K g (950 K) = 0,50

A 950 K, on enferme, dans un récipient de volume constant, une quantité
ny = 1,0.1072 mol de magnétite et on ajoute progressivement une quantité n de
dihydrogéne.

Tracer le graphe y = @ =f(n).

M Les expressions des deux constantes sont identiques :

o _ P(H,0) o_PH0)

1™ p(Hy) 27 p(Hy)
Comme, numériquement, K (1) #K g , les deux équilibres ne peuvent étre simulta-
nés, ils sont donc nécessairement successifs. Ce résultat est général :

Deux équilibres dont les constantes ont la méme expression, mais des
valeurs numériques différentes, sont successifs.

M L’équilibre (1) qui met en jeu le mélange initial, Fe304 + Hy, s’établira le
premier. L affinité chimique du systeme pour cette réaction vaut (cf. 4.8) :
KY K?
=RT.In 0 " RT.In p(H,0)
p(Hy)
A T’introduction du dihydrogéne, s est positif ; I’équilibre s’établit immédiate-
ment et tant qu’il reste de la magnétite :

4

_pHy) _ pHy) 1
p  pHy)+pH,0) i p(H,0)
+
p(Hy)
. 1
t: =——5 =0,50
SOt YTk

4. Lois de déplacement des équilibres

A p(COy)
(bar)
rupture
d'équllibre\
04+ - /
1/ \éqgﬂ‘@bre
} chimique
0,2 ‘
\ rupture !
1/ d'équilibre |
0 [ [ n (mol)
A — | R
of n1 0,1 0,2 n2 03
Doc. 7. Evolution de la pression de CO;.
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L’introduction de dihydrogene, a volume et température constants, déplace I’équi-
libre (1) dans le sens direct ou sens 1, sens de la consommation de H, ; d’ou le
bilan :

équation FezO4(s) + Hj(g) = 3FeO(s) + HyO(g)
quantités apportées 1,0.102 n 0 0
(mol)

quantités en fin 0 ny—1,0.1072 3,0.102 1,0.102
d’équilibre (mol)

pH0) n(H0)  10.102
pHy)  nMHy) 4, -10.107?

En fin d’équilibre : K 0_ 1,00

doi: n;=20.102mol et n(Hy) =n(Hy0); =ng=1,0.102 mol
L’équilibre (1) impose y = 0,5 pour 0 <n < 2,0. 1072 mol (doc. 8).

M Lorsque se termine la premiere réaction, I’ affinité chimique du systéme pour la
réaction (2) vaut :
K3 K3
Ary=RT.In—= =RT.In 7"~
2= " p(Hy0)
p(Hp)y

o, est négative ; 1a réaction (2) n’a donc pas lieu dés que cesse la premiere réaction.
Elle ne peut avoir lieu que si s, devient positive ou nulle (4, = 0), soit lorsque :

p(H20)2 _ n(H20)2 _
pHy)y — n(Hy, ~

Comme n(H,0), = n(H,0); = 1,0.1072 mol , la réduction démarre pour
n(Hy)y =2,0.1072 mol , ¢’est-a-dire pour ny = ng + n(Hy)y = 3,0.1072 mol .

= RT.1n(0,5) = — RT.In(2)

K9=0,50

Pour 2,0.1072 < n < 3,0.1072 il n’y a pas de réaction, mais simplement
augmentation de n(Hy) ; d’ou :

CpHy  nHy)

T p  n(Hy)+nH,0)

avec : n(H,0) = n(H,0); = 1,0.102 et n(Hy)=n—1,0.1072

2
d’ou (doc. 8) : y=1- %

M L’introduction de dihydrogene, a volume et température constants, pour
n > ny , déplace I’équilibre (2) vers la droite, dans le sens de la consommation de
H,, tant qu’il reste de 1’oxyde de fer (II) FeO :

équation FeO(s) +  H(g) = Fe(s) + Hy0(g)
quantités apportées 3,0.102  |n3-1,0.102 0 1,0.102
(mol)

quantités en fin 0 n3—4,0.102 | 3.0.102 40.10°2
d’équilibre (mol)

H,O H,O -2
pH0)3 _ n(H0)3  4,0.10 0.50

e s et . 0_ - - -
En fin d’équilibre : K5 = p(H,); ()3 ny—40. T

d’ou: n3=12.102mol et n(Hy);=8,0.10"2mol

rupture
d'équilibre

équilibre
\p(Hp)  chimique

P \
0,67 +---

0,50 J\
b rupture
N\ | d'équilibre
1 “équilibre

| . .
ichimique

0 np I’llz
Doc. 8. Evolution de @zf(n)

lors de la réduction des oxydes de fer
par introduction progressive de dihy-
drogene.



e Pour 3,0.102<n <12.102 I’équilibre (2) est réalisé :

_pHy _ pHy)
p pHy+pH,0) | PH0)
pHy)
soit : y=—1_=253
1+KY
*Pour n =12.10"2, il n’y a plus de réaction possible et il y a accumulation de
H,, alors :
_pHy  n(Hy)
YT p T n(Hy) +n(H,0)
avec : n(Hy0)4 = n(Hy0)3=4,0.102 et n(Hy)s=n-4,0.10"2
-2
d’ou: y=1- %

Le document 8 résume les résultats obtenus.

» Pour s’entrainer : ex. 9.

3.3. Equilibres simultanés

Soit les deux équilibres d’équations :

1) 3MnSO4(s) = Mn3Oy(s) + 2S03(g) + SOx(g)  K9=3,5.1073
) 2505(g) = 2S0x(g) + Oag) K3=270

A 1300 K, on enferme, dans un réacteur initialement vide de volume V=10,0 L,
0,10 mol de sulfate de manganese MnSOy. Déterminer les pressions partielles, la
pression totale et la composition du systeme a I’équilibre.

M L affinité chimique du systéme pour la réaction (1) s’écrit :

K} kY. p?
Ay=RT.In— =RT.In—— 5 -
0 p(803)7. p(SO,)
o P(803)5 - PO
avec : K= 0 (4.13)
P

Des le départ, s est positive, la réaction (1) se produit et I’équilibre (1) peut s’ établir
si le sulfate de manganese est en exces.
M L affinité chimique du systeme pour la réaction (2) s’écrit :
4 K K3 . p(S0y)*. p°
=RT.In— =RT.n— . —>
? 0 p(S0,)” . p(0)
o P8Oy pO)g
avec : K5 = T en 2 o0
PS03, p
Des qu’une trace de trioxyde de soufre SO3 est apparue, s, est positive ; 1’équi-

libre (2) peut également s’établir des le départ. Les équilibres (1) et (2) sont donc
simultanés.

(4.14)

B Soit & et &, les avancements 2 1’équilibre des deux réactions ; exprimons les
quantités de chacun des constituants du systeme a I’équilibre en observant que :

Lorsque deux équilibres sont simultanés, les parametres intensifs du
systeme (p, T, p;, x;, ...) leur sont communs.

4. Lois de déplacement des équilibres
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3MnSO4(s) = MnzO0q4(s) + 2S03(g) + SOs(g)

ng-34¢ g 25 -26 &+246
2803(g) = 2S0x(g) + Ox9)
25-26 &i+246 &

La quantité totale de matiere gazeuse est n=3 & + &

Les pressions partielles s’expriment en fonction de &, & etp :

(
P(SO3)¢q = 3? +§2)P ; P(SO2)eq= fl(;: +§2P i p(O2)¢q = 3§§+§ P

En étudiant les numérateurs de ces trois expressions, il vient :
2061-8)= 25+28)- 68
soit : p(SO3)sq = 2p(SO2sq — 6p(O)gq (4.15)

Il existe donc une relation particuliere a I’équilibre entre les constituants de la phase
gazeuse.

La température étant fixée, K (]) etK g sont connues. Les pressions partielles p(SO,),
p(O») et p(SO3) constituent trois inconnues de ce systeme. Reliées par les trois équa-
tions (4.13), (4.14) et (4.15) indépendantes, il est possible de les déterminer" :

P80, - p(02)¢q
KY.k9= EG (4.16)

P(SO2)g, - P(SO,)
et: K9 = C‘; G = (2 p(305)4 6 P(O))gq

. @

p"
La résolution du systeme des équations (4.16) et (4.17) conduit a :
P(SO2)sq=0,738bar 5 p(Op)gq=0235bar ;  p(SO3)¢q = 0,069 bar

M La pression totale, la quantité de matiére gazeuse totale et les avancements | et
&, s’en déduisent :

P =p(S03)¢q + p(SO2)eq + P(O2)éq = 1,042 bar
p.V

— — —2
n=‘"pr = 9,64.107= mol
(O2)g n-
&=n.t p2 “=217.102mol et &= 52 =2,49.1072 mol
La composition du mélange a 1’équilibre est donc :
especes MnSOy4 Mn30y4 SO; SO, 0,
quantités ng—3 ¢ & 2(6-8) &+26 &
n;(mmol) 25,3 249 6,4 68,3 21,7

Le sulfate de manganese a bien été introduit en exces.

» Pour s’entrainer : ex. 9 et 10.
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(*) 1l serait facile de vérifier que le sys-
teme étudié est monovariant :

v=1
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PECCRCE-ATI>-CEEEEERR,

@ VARIANCE
Tout parametre intensif d’un systeéme physico-chimique en équilibre, dont la variation entraine une modifica-
tion de 1’état d’équilibre du systeme, est un facteur d’équilibre.

La variance v d’un systeme en équilibre chimique est le nombre de parametres intensifs indépendants néces-
saires pour définir un état d’équilibre du systeme. Elle se détermine par analyse systématique du systeme. Soit
un systéme décrit par % paramétres intensifs a priori non indépendants (p, T, x;, p;) et soit R le nombre de
relations indépendantes liant ces différents parameétres ; la variance de ce systeéme est v=% - R .

® DEPLACEMENT D’EQUILIBRE
En notant Q le quotient de réaction, avec Q = [ [ (a;)%i, I’affinité chimique d’un systéme pour une réaction
s’écrit : i

KO
A =RT.In =~
0

relation qui permet d’étudier I’influence de perturbations isothermes du systéme. Si, aprés perturbation
isotherme d’un parametre intensif :

e 0=K 0. 4=0:1e systeme reste en équilibre ;
* 0<KO, sl >0:évolution spontanée de la réaction dans le sens direct (sens 1) ;
e O>K 0 o <0: évolution spontanée de la réaction dans le sens inverse (sens 2).

Influence de la température sur un équilibre
Toute élévation de température déplace 1’équilibre dans le sens ot la réaction est endothermique.

Influence de la pression sur un équilibre
Toute augmentation isotherme de pression fait évoluer le systéme dans le sens d’une diminution de la
quantité de matiere gazeuse.

Influence de I’ajout d’un constituant inactif sur un équilibre
L’ajout d’un gaz inactif a un systeme en équilibre comportant une phase gazeuse :
* 2 température et volume constants, ne provoque aucun déplacement d’équilibre ;
* 2 pression et température constantes, provoque un déplacement de I’équilibre dans le sens d’une augmenta-
tion de la quantité de matiere gazeuse.

Influence de I'ajout d’un constituant actif sur un équilibre

L’ajout d’un gaz actif a un systéme en équilibre comportant une phase gazeuse :

* 4 température et volume constants, provoque un déplacement de I’équilibre dans le sens ou le réactif
introduit est consommeé ;

* a température et pression constantes, provoque une évolution du systeéme qui dépend de la steechiométrie de
la réaction et de la nature (réactif ou produit) du constituant ajouté et de 1’état du systeéme avant la perturba-
tion ; il est nécessaire, a chaque fois, d’étudier le signe de ds{ ou de dQ.

Equilibres chimiques successifs ou simultanés

Deux équilibres chimiques dont les constantes ont la méme expression, mais des valeurs numériques diffé-
rentes, sont successifs.

Lorsque deux équilibres chimiques sont simultanés, les parametres intensifs du systeme (p, T, p;, x;, ...) leur
sont communs.

93

© Hachette Livre ~ H Prépa / Chimie, 2% année, MP-MP* — PRT¥; la photocopie non autorisée est un délit



© Hachette Livre ~ H Prépa | Chimie, 2% année, MP-MP* ~ PFPT, la photocopie non autorisée est un délic

94

Exercices

APPLICATIONS DIRECTES DU COURS

:,,/,,.» Variance d’un systéme

Déterminer la variance des systemes sieges des équilibres
suivants :

1) Systeme 1:  CHy(g) + Ox(g) = COx(g)+2 Hy(g)
2) Systeme 2 : C(s)+COyx(g) = 2CO(g)
3) Systeme 3 : C¢Hg(€) + 3 Cly(g) = CgHgClg(s)

Etudier, pour chaque systeme, les trois cas : a), b) et ¢) sui-
vants et interpréter les valeurs trouvées, le réacteur contenant
initialement :

a) tous les constituants en proportions quelconques ;
b) les réactifs seuls et en proportions quelconques ;
¢) les réactifs seuls et en proportions steechiométriques.

Aucune de ces réactions n’est athermique.

%) Facteurs d’équilibre

1) Rappeler a quelle condition :
a) la pression est facteur d’équilibre ;
b) la température est facteur d’équilibre.

2) Indiquer, pour les équilibres suivants, si la pression ou la
température sont facteurs d’équilibre :

a) Hy(g) + Ix(g) = 2HI(g) AHO#0
b) CuyO(s) = CuO(s) + Cu(s) AH 020
¢) acide({) + alcool({) = ester(€) +eau({)  AH°=0
SOS

d) 3Fey05(s) + CO(g) = 2Fe304(s) + COx(g) AH#0

SOS : Revoir I’encadré (***) en marge du paragraphe 1.1.

é Déplacement d’équilibres (1)

1) Peut-on déplacer les équilibres suivants sans qu’il y ait
rupture d’équilibre (les proportions initiales des constituants
sont quelconques) ? SOS

a) C(s) + COx(g) = 2CO(g)
b) ZnCO5(s) = ZnO(s) + COx(g)
©  Br0)+Hy® = 2HBr(p)

2) En déduire I’effet, sur ces équilibres, d’une élévation
isotherme de la pression.

SOS : Déterminer la variance de chacun des équilibres consi-
dérés et revoir le paragraphe 2.1.1. si nécessaire.

é:,,x Dissociation de I’oxyde de mercure (Il)

L’oxyde de mercure (II) HgO, se dissocie en mercure et dioxy-
gene selon :

2HgO(s) = 2Hg(g) + O,(g)
Une masse m d’oxyde de mercure (II) est introduite dans un
récipient vide de volume constant V =1,00 L, porté ensuite
a 500 °C.
A I’équilibre, la pression totale vaut p = 3,90 bar .
1) Déterminer la variance du systeme siege de 1’équilibre.

2) Montrer que 1’équilibre ne s’établit que si m est au moins
égale a une valeur mg que 1’on calculera. SOS

3) Un systeme contient HgO(s), Hg(g) et O»(g) en équilibre.
Préciser 1’évolution de ce systeme apres introduction a 1’équi-
libre, la température et le volume étant maintenus constants :
a) d’oxyde de mercure (II) ;

b) de dioxygene ;

SOS : Chercher la quantité minimale d’oxyde de mercure (1)
pour que la pression de dioxygeéne puisse étre égale a

p =390 bar.

- Déplacement d’équilibres (1)

Les équilibres (A), (B), (C), (D) et (E) suivants sont réalisés
en introduisant, dans chaque réacteur, uniquement les
réactifs en proportions steechiométriques :

(A)  CO(g) + 2Hy(g) = CH30H() AHO<0
(B) 2C0x(g) = 0x() +2CO(e)  AH’>0
(C)  Fe304(s) + Hy(g) = 3FeO(s) + H,0(g) AH?>0
(D) 2CaCy(s) +305(g) = 2Ca0(s) +4CO(g) AH'<0
(E) 2N,05(s) = 4NOy(g) +Ox(g)  AH?>0

1) Calculer la variance de chaque systeme a 1’équilibre.
2) Déterminer I’effet, sur ces équilibres :

a) d’une élévation isobare de la température ;

b) d’une augmentation isotherme de la pression ;

¢) de I'introduction d’un constituant inerte gazeux :

o) a température et volume constants ;

B) a température et pression constantes. SOS

SOS : Ecrire I’expression de Q pour chaque équilibre et
conclure.

S

Dans les trois systemes, 1’état d’équilibre est obtenu, dans
chaque réacteur, en introduisant uniquement les réactifs en
proportions quelconques :

Déplacement d’équilibres (1)
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Systeme 1:  CHy(g) + O2(g) = COx(g) +2 Hx(g)
Systeme 2 : COy(g) + 3 Hy(g) = CH30H(g) + HyO(g)
Systeme 3 : CHy(g) + COyx(g) = 2CO(g)+ 2 Hy(g)

1) Calculer la variance de chaque systeme a I’équilibre.

2) Déterminer I’effet, sur ces équilibres :

a) d’une augmentation isotherme de la pression ;

b) de I'introduction, a température et pression constantes,
d’un constituant inerte gazeux ;

¢) de I'introduction, dans chacun des systemes, soit de
dihydrogene, soit de dioxyde de carbone : SOS

o) a température et volume constants ;

B) a température et pression constantes.

SOS : 2) ¢) o)) Ecrire I’expression de Q a 'aide de la rela-
tion (3.30) et conclure.

B) Ecrire I'expression de Q a I’aide de la relation (3.29),
do

puis apres avoir repéré les variables, calculer 0’ déter-

miner son signe et conclure.

¥, Dissociation du pentachlorure

de phosphore
On considere 1’équilibre suivant :

PCls(g) = PCl3(g) + Cly(g)

1) Déterminer la variance du systeme a 1’équilibre :
a) dans le cas général ;
b) dans le cas de la dissociation de PCls, introduit seul dans
le réacteur.
2) En supposant le systeme fermé, indiquer 1’influence :
a) d’une élévation isotherme de la pression ;
b) d’une augmentation isobare de la température ;
¢) d’une introduction isotherme et isobare de : SOS
o) de Cly ou de PCl3 ; B) de PCls; 7) d’un gaz inerte.
3) Déterminer la constante d’équilibre a 500 K.
4) Sous une pression constante p = 3,0 bar et a 500 K, on
mélange 0,1 mol de Cl,, 0,4 mol de PCl; et 0,15 mol de PCls.
a) Dans quel sens évolue le systeme ? SOS
b) Déterminer la composition a I’équilibre du systeme.

Données supposées indépendantes de la température :

especes Cly(g) PCl5(g) PCls(g)
A¢HO (kJ.mol™) 0 - 2870 | -3749
S J.K 1. mol?) 223,0 311,7 364,5

(D’apres Concours communs Polytechniques PSI.)

SOS : 2) ¢) Relire le SOS de ’exercice 6.
4) a) Calculer Q puis A et conclure.

§M Déshydratation de I’hydroxyde
‘ de magnésium

1) En I’absence d’eau liquide, I’hydroxyde de magnésium
solide, Mg(OH), se déshydrate en oxyde de magnésium MgO
(solide) et vapeur d’eau seche.
Ecrire I’équation de la déshydratation. Calculer la variance v
du systeme en équilibre ; interpréter la valeur trouvée.
2) Dans un récipient, initialement vide, de volume constant
V = 10,0 dm3, une masse m = 50,0 g d’oxyde de magnésium
est introduite et I’ensemble est porté a 8= 150 °C .
Une quantité n de vapeur d’eau est trés lentement introduite.
A 150 °C, la pression de I’équilibre de déshydratation
de I’hydroxyde de magnésium est p, = 1,01 bar et la pres-
sion de vapeur saturante de I’eau est pg = 5,06 bar .
a) Etablir les diverses expressions de la pression p de I’eau
en fonction de la quantité d’eau introduite, soit p = f(n). SOS
b) Tracer le graphe p = f(n) pour n € [0 ; 4].

(D’apres Concours Communs Polytechniques MP.)

SOS : Chercher les valeurs de n :

— pour que I’équilibre d’hydratation soit établi, soit ny ;

— pour que tout [’oxyde de magnésium introduit soit hydraté,
soitny ;

— pour que [’eau liquide apparaisse, soit ns.

e .
2 Réduction des oxydes de fer

A 800 °C, la réduction de la magnétite Fe304 implique deux
équilibres :

(1) Fe304(s) + Hy = 3FeO(s) + H,O K(l)(800 °C)=3,22
(2) FeO(s) + Hy = Fe(s) + HyO K(Z)(SOO °C)=0,63
Dans un réacteur de volume constant V =40,0 L , on intro-
duit 4 mol de Fe;Oy4 et une quantité n de dihydrogene.

1) Déterminer la valeur minimale que doit prendre n pour que :
SOS

a) I’équilibre (1) s’établisse ;

b) toute la magnétite soit réduite en oxyde de fer (II) ;

¢) I’équilibre (2) s’établisse ;

d) le réacteur contienne un mélange équimolaire de Fe
et de FeO.

2) Déterminer la pression totale dans le cas 1) d).

(D’apres concours e.3a.)

SOS : Revoir le paragraphe 3.2.

ﬂ» Du gypse au dioxyde de soufre

La décomposition thermique du gypse, CaSOy4, met en jeu
les deux équilibres suivants :

95

© Hachette Livre ~ H Prépa / Chimie, 2% année, MP-MP* — PFRT¥; la photocopie non autorisée est un délit



© Hachette Livre ~ H Prépa | Chimie, 2% année, MP-MP* ~ PFPT, la photocopie non autorisée est un délic

96

Exercices

(1) CaSOy4(s)

CaO(s) + SOs(g)
K9(1400K)=7,0.10°

2 SOs»

1) Montrer que le systeéme obtenu en partant de CaSOy4 seul
est monovariant. Interpréter le résultat obtenu. SOS

SO,(g) +% 0(g) K3(1 400 K) = 20,0

2) Déterminer les pressions partielles a 1’équilibre, CaSOy
étant introduit seul dans un récipient initialement vide et porté
al400K.

3) En pratique, on ajoute de la silice SiO, au sulfate de cal-

cium ; I’équilibre (1) est alors remplacé par 1’équilibre (3) :

(3) CaSOy(s) + SiOy(s) = CaSiO3(s) + SO3(g)
K9(1400K) = 1,0

a) Déterminer la constante de 1’équilibre (4) :

4) CaO(s) + SiOy(s) = CaSiOs(s)

b) Calculer la pression partielle du dioxyde de soufre dans ces

conditions ; conclure quant a I’intérét de 1’ajout de la silice.

SOS : Reprendre la démarche utilisée dans le cours au para-
graphe 3.3.

UTILISATION DES ACQUIS

'Z:.l» Dissociation du carbonate de plomb
On considere un systeme dans lequel existent toujours les
deux équilibres suivants :
PbCO3(s) = PbO(s) + COy(g) 1)

C(s) + COx(g) = 2CO(g) 2
1) Calculer, a 700 K, les constantes K ? et K % de ces équi-
libres.
2) Déterminer les pressions partielles et la pression totale a
I’équilibre.
3) Calculer, dans le cas général, la variance du systeme et
interpréter la valeur trouvée.
4) Préciser I’effet, sur les équilibres (1) et (2), des perturba-
tions suivantes :
a) élévation isobare de température ;
b) élévation isotherme de pression.
Données supposées indépendantes de la température :

especes C(s)| CO(g) | COx(g) | PbO(s) | PbCOs(s)
AfH0 B ~ ) ]
ELmerh)| © 1104 |-39311-2151) -6985
$in 5711973 | 2134 | 68,6 130.8
(J.KL.moll)| & ’ ; ! \

Z_,.Z.«' *Préparation du dihydrogéne
La conversion du méthane par la vapeur d’eau correspond a
I’équilibre :

CHy(g) + HO(g) = CO(g) + 3 Ha(2)
AGYT)=227,0.10°- 253,9.7 (J.mol™))
1) a) A-t-on intérét a réaliser cet équilibre a haute ou a basse
température pour en améliorer le rendement en dihydrogene ?

b) Dans I’industrie, cette réaction est réalisée sous une pres-
sion de 30 bar ; est-ce :

o) pour améliorer le rendement en dihydrogene ?
B) pour limiter la taille des installations ?

@

avec :

2) Cet équilibre est réalisé sous une pression totale
p = 30,0 bar et avec un mélange initial tel que
no(HyO)/ny(CHy) = 4,0 . Déterminer la température 7 pour
laquelle le taux de conversion oz du méthane est de 0,80.

/!:7.-2 *Synthese du trioxyde de soufre

On considere la synthése du trioxyde de soufre en phase
gazeuse a partir du dioxyde de soufre et de dioxygene. Le
dioxyde de soufre résulte d'une combustion préalable du soufre
dans un exces d’air de telle sorte que le mélange introduit
dans le réacteur de syntheése de SOj ait la composition molaire
suivante : 10 % en Oy, 10 % en SO, et 80 % en Nj. On note
ng la quantité de dioxyde de soufre introduit dans le réacteur.
1) a) Exprimer la quantité de chaque espece présente a I’équi-
libre en fonction de ng et &, avancement de la réaction.

b) En déduire le taux 7 de conversion de SO,, en fonction
denget&.

2) La synthese de SOj3 est réalisée a la température 7= 815 K
et sous une pression de 1,0 bar. L’analyse d’un litre du mélange
gazeux, en équilibre dans ces conditions, montre qu’il contient
0,238 mmol de dioxyde de souftre.

a) Déterminer 1’avancement de la réaction de synthese, puis
le taux de conversion de SO, .

b) Calculer la constante d’équilibre K 0815 K).

3) Quelle est I’influence d’une élévation de la température
sur I’équilibre de synthese de SO3 ?

4) a) Quelle est 'influence de la pression sur 1’équilibre de
synthese de SO3 ?

b) A 740K, K 0(740 K)y=14. 104 ; a cette température, on
souhaite obtenir un taux de conversion de SO, de 90 %
a partir d’un mélange initial contenant 0,05 mol de O,
0,05 mol de SO, et 0,4 mol de Nj.

A quelle pression doit-on travailler ?

¢) Déterminer le taux de conversion, a 740 K sous 1 bar.
Vérifier la cohérence des résultats obtenus.



4. Lois de déplacement des équilibres

Données supposées indépendantes de la température :
AsH(SO,) =-297 kJ .mol™ ; AtHY(SO3) =—395,3 kJ .mol ™.

(D’apres Concours communs Polytechniques. )

/!,é:w **Dissociation du carbonate de calcium

Soit I’équilibre : CaCO3(s) = CaO(s) + COx(g) 1)
1) Calculer les grandeurs standard de réaction a 298 K :
AHY(298 K), A, 59298 K) et A,GJ(298 K).

2) Donner I’expression, en fonction de la température, des
grandeurs standard de réaction : A H (1)(T), ArS(l)(T) et ArG?(T).
3) Déterminer la variance de 1’équilibre (1) ; interpréter le
résultat.

4) Calculer la pression de dioxyde de carbone a 1 100 K.
5) Calculer la température d’inversion de cet équilibre.

6) Dans un récipient initialement vide, de volume constant
V = 10,0 dm?, une quantité n de CaCOj est introduite. La
température est maintenue constante et égale a 1 100 K.

a) Déterminer la composition du systeéme dans son état final,
et calculer son affinité chimique 4 lorsque n = 0,010 mol.
Conclure.

b) Déterminer la composition du systeme dans son état final,
et calculer son affinité chimique %, lorsque n = 0,10 mol .
Conclure.

¢) Lorsque I’état d’équilibre du 6) b) est atteint, on ajoute
n’ =0,10 mol de dioxyde de carbone. Déterminer 1’ affinité
chimique du systéme {3 juste apres cet ajout ; que peut-on
en déduire ? Calculer alors 1’affinité chimique %4 dans
I’état final.

d) Méme question qu’en 6) ¢) si on ajoute, non pas du dioxyde
de carbone, mais 0,10 mol d’oxyde de calcium.

7) Une quantité de carbonate de calcium, égale a 0,1 mol est
initialement introduite a la température maintenue constante

de 1 100 K, dans un récipient de volume V variable. Tracer
la courbe p(COy) =f(V).

Données a 298 K :
especes COy(g) CaO(s) CaCOs(s)
AeH® (kJ.mol™Y) | -3940 | - 6340 | — 1207,0
SO J.Kl.mol'h) | 2140 40,0 90,0
C) m (J.KL.mol™) 46,0 48,0 111,0
Equilibres simultanés
—:I,.S.; **Equilib It
Soit I’équilibre en phase gazeuse :
CO +H,0=CO;, + Hy 1)

1) a) La constante d’équilibre de cette réaction diminue de
0,32 % quand la température augmente de 1 K a partir de
1 100 K. En déduire I’enthalpie standard de cette réaction a
1100 K. SOS

b) Comparer le dernier résultat avec celui obtenu a partir des
valeurs données par une table de données thermodynamiques :

AsHY%(CO) = - 110,4 kJ .mol™! ;
ArHY(CO,) =-393,1 kJ.mol ™! ;
A¢HO(H,0) = - 2418 kJ.mol! .

2) A 1500K et sous 1,0 bar, le taux de dissociation de 1’eau
vapeur en dihydrogeéne et dioxygene est oz =2,21.1074 .
Dans les mémes conditions de température et de pression, le
taux de dissociation du dioxyde de carbone en monoxyde
de carbone et dioxygene est o’ = 4.,8. 10~#. En déduire, a
1 500 K, la constante K (1) de I’équilibre (1). SOS

3) On réalise la réaction a partir d’un mélange initial conte-
nant du monoxyde de carbone et de I’eau vapeur. On souhaite
étudier I’influence des proportions initiales ; on pose r,
le rapport des fractions molaires de HyO et CO a I’équilibre :
r =x(Hy0)/x(CO).

ACOL)2. (1 + 77

a) Etablir la relation K= 5
r.(1-2xCO,)

liant, a
I’équilibre, x(CO,), r et kY.
b) Calculer la valeur de r pour laquelle la fraction molaire
des produits est maximale.
Déterminer les proportions initiales de réactifs conduisant,
dans ces conditions, au meilleur rendement a 1’équilibre. SOS
4) On envisage la réaction de conversion du méthane par la
vapeur d’eau a 900 K, sous une pression totale P, a partir d’un
mélange initial contenant 4,0 mol d’eau et 1,0 mol de méthane.
Le systeme est le siege de deux équilibres :

CH4;+H,0O = CO+3H, K 8(900 K)=1,30

CO+H,0 = COy+H,  K9900K) =220

Déterminer la pression totale p pour laquelle, a 1’équilibre,
n(CO,) = 0,50 mol ; en déduire la composition du systeme. SOS

SOS : 1) a) Confondre dT et AT, dK et AK et utiliser

0
dn k0= 9K
K()

2) « Ecrire les équations des deux dissociations considérées.
* Exprimer les constantes des équilibres de dissociation en
fonction de ocou de o’ (cf. chap. 3 § 2.6.2.).

3) b) Utiliser la dérivée logarithmique de K (1) a température
constante.

4) Utiliser un tableau d’avancement en notant &; et &, les
avancements de chaque réaction.

Exprimer K9 = f(, &, p) et K = (&), &).
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Equilibres
liquide-vapeur
(MP-MP¥)

OBIECTIFS

m Savoir lire et interpréter des diagrammes
binaires liquide-vapeur, isobares ou iso-
thermes, dans les cas de miscibilité totale
ou nulle a I’état liquide.

m Savoir exploiter quantitativement de tels
diagrammes.

m Etre capable d’utiliser ces diagrammes
pour interpréter la distillation fraction-
née et ’entrainement a la vapeur.

PRI’EREQUIS

m Définition des fractions molaires et mas-
siques d’un constituant dans un mélange ;
relation entre pression partielle et
fraction molaire pour un mélange de gaz
parfaits (cf. chap. 1).

m Variance d’un systeme (cf. chap. 4).

m Diagramme de Clapeyron du corps pur
(cf. chap. 1).

Ny

Dans son laboratoire, le chimiste est souvent appelé a
séparer les constituants d’'un mélange,

a extraire une substance naturelle d’une décoction ou
a purifier un produit qu’il vient de synthétiser.

Il peut alors réaliser une distillation fractionnée, un
entrainement a la vapeur, une hydrodistillation ou une
recristallisation fractionnée.

Toutes ces techniques mettent en ceuvre

des déplacements d’équilibres liquide-vapeur

ou solide-liquide.

Ce chapitre est consacré a l’étude

des caractéristiques des équilibres liquide-vapeur
dans le cas de mélanges binaires, puis

a leur application a quelques méthodes
d’extraction ou de purification.



I Généralités

I.1. Equilibre liquide-vapeur pour le corps pur

B Comme nous 1’avons rappelé au paragraphe 5 du chapitre 1, un corps pur B peut
étre, en I’absence de changement de variétés allotropiques, présent sous trois états :
solide, liquide ou vapeur, selon les conditions de température et de pression (doc. 1).

Un systeme constitué par un seul corps pur est entierement déterminé si I’on connait
sa température et sa pression.

* Lorsque le corps pur B est monophasé, les variables pression p et température T’
sont indépendantes, la variance (cf. 4.1) vaut alors :

v=P-R=2-0=2
* Lorsqu’un équilibre diphasé (solide — liquide ; liquide — vapeur ou solide — vapeur)
est réalisé, il existe une relation entre la pression p et la tempétature 7 *) du
systeme, R = 1 et la variance devient :

v=P-R=2-1=1
* Si le corps pur est présent sous trois phases, il est en son point triple. II existe
alors deux relations entre la pression p et la température 7 ), 9 = 2 et la variance
devient :

v=P-R=2-2=0
En conclusion, pour les changements d’état du corps pur, la variance peut alors étre
définie par la relation :

v=3-¢

ou @ est le nombre de phases en équilibre.
M Lorsque le corps pur est sous une seule phase (¢ = 1), le systéme est bivariant
(v=2) (doc. 1).

En revanche, lorsque deux phases sont en équilibre, ¢=2 et v=1: le systtme
devient monovariant (doc. 1). Retenons :

Pour un corps pur, ’équilibre liquide-vapeur est monovariant.

Ainsi, la pression d’ébullition d’un corps pur ne dépend que de la température ; la
courbe de vaporisation isobare T = f(f) d’un corps pur présente alors un palier
(doc. 2).

La pression de 1’équilibre liquide-vapeur a une température donnée est appelée

pression de vapeur saturante ou encore tension de vapeur ; elle est généralement
notée p*(T).

I.2. Description d’un systéme binaire

liquide-vapeur
Nous considérerons un systeme binaire, ¢’est-a-dire formé de deux constituants B
et By. ny,ny, ni(€), np(€), ni(v) et ny(v) désignent les quantités respectives de cha-
cun de ces constituants dans le systeme, dans la phase liquide et dans la phase
vapeur. n désigne la quantité totale de matiere du systeéme. On a alors les relations
(doc. 3) :

n=nyp+ny ; np=m)+n(v) 5 ng=ny(l) +ny(v)

5. Equilibres liquide-vapeur (MP-MP*)

(*) Cette relation, appelée relation de
Clapeyron, s’établit en écrivant 1’égalité
des potentiels chimiques du corps pur
dans les deux phases en équilibre (cf.
chap. 1§ 5.3)

(**) Ces deux relations découlent de
I’égalité des potentiels chimiques du
corps pur B dans les trois phases en équi-
libre :

H(B(s)) = u(B(£))

H(B(0)) = u(B(v))

PA

solide liqui(ie
(p =1 ~ w =
v=2 K v=2 ,C
p=3
v=0 \ vapeur
4 o= 1
0= y=2

T
Doc. 1. Diagramme p = f(T) , dit
« diagramme de Clapeyron » du corps

pur.

t

Doc. 2. Chauffage isobare d’un corps
pur. Tant que le liquide et la vapeur
coexistent, il y a équilibre entre les
phases (v = 1) et la température reste
constante.

vapeur
m(v), np(v) . p1, pa, p
1 x1(v) , x(V)
e liquide
n1(€), ny(€) , x1(€) , x3(£)

Doc. 3. Définition du systeme étudié.
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B Les fractions molaires des constituants sont notées x1(€) et xo({) dans la phase
liquide, et x;(v) et xp(v) dans la phase vapeur(*).

__ mW _ V)
=5 @) ) Gl oM=L Y nm (5.1b)
o m(® __ m©
ETGETO R S O E AU

M La composition globale du systeme biphasé est la composition du systeme en
chacun des constituants ; elle est notée x| pour B et x, pour B> :

n

o)
= ny +n2

(5.33) = m

X (5.3b)

avec x(+x=1; xj()+x(0)=1 et x; (V) +xo(v)=1.

Ainsi, un systeme quelconque résultant du mélange de deux constituants,
B| et By, peut étre caractérisé soit par la fraction molaire™) x; de By, soit par la frac-
tion molaire x, de B, (doc. 4). Dans la suite, les variables considérées sont définies
par rapport au constituant B; ; celles par rapport au constituant B; s’en déduisent.

M p; et pp désignent les pressions partielles de B; et B, dans la phase vapeur et p
la pression totale :

P=p1tp2
ou : p1=x1(v).p (5.4a)
et: P2 =x(V).p (5.4b)

M Les pressions de vapeur de B| et B purs sont notées p’ et p’ et leurs tempéra-
tures d’ébullition 77 et 77 .

» Pour s’entrainer : ex. I, 2 et 3.

1.3. Nature des systémes binaires liquide-vapeur

Les mélanges binaires étudiés seront, conformément au programme, limités aux
deux cas suivants :

—les liquides B;(€) et By(€) sont miscibles en toutes proportions ;

— les liquides B (€) et By(£) sont totalement non miscibles(""*).

Les vapeurs B(v) et Bo(v), assimilées a un gaz parfait, constituant une seule phase,
les systemes étudiés pourront présenter une, deux ou trois phases :

* Si =1, le systeme est monophasé et peut étre constitué soit des liquides mis-
cibles seuls soit de la vapeur seule. Le systeme est enticrement déterminé si on
connait la pression, la température et la composition de la seule phase présente,
alorsy = 3.

*Si =2, le systeme est diphasé et peut étre constitué soit des liquides miscibles
en équilibre avec la vapeur soit des deux liquides non miscibles soit de I'un des
deux liquides et de la vapeur. La variance des systémes ainsi constitués se déter-
mine aisément 2 ’aide de la relation (4.1) ; dans les deux cas on trouve y = 2.0

* Si @ =3, le systeme est triphasé et est constitué des liquides non miscibles en
équilibre avec la vapeur. La variance de ce systeme, déterminée a I’aide de la rela-
tion (4.1), vaut alorsv =1.

(*) En considérant la masse des consti-
tuants et non leur quantité, on définit les
fractions massiques w;. Par exemple,
pour la fraction massique de B; dans la

phase liquide :
my (e)
Wil = 50 (0) + ma(€)

(**) En utilisant la relation m; = n; . M;,
il est facile de relier les fractions molaires
x; et les fractions massiques w; ; on
établit ainsi :
M2 . Wl
M=, - My)w, + M,

Ml . Xl
WI= (M, - My)x, + M,

YA(Y=TouY=p) AY
Y(xom(€)) = Y(x1 (1))
1 *
o1 0
xp(€)
Doc. 4. Connaissant Y = f(xap(€)),

il

est facile d’en déduire Y = f(x3,({)).

Sur le schéma, xpp(€) = 0,55, alors
xip(0) =045

(***) Deux liquides miscibles forment
une seule phase (¢ = 1) alors que deux
liquides non miscibles forment deux
phases distinctes (¢ = 2).

(*#*%%*) Pour retrouver la valeur de v
utiliser la relation (4.1) et s’inspirer de
ce qui a été fait au paragraphe 1.1.




Ainsi, lorsque Bj et By ne constituent qu’une seule phase, la description du sys-
teme nécessite trois parametres intensifs, par exemple la pression p, la température
T et la fraction molaire de I’un des constituants. Seule une représentation dans
I’espace permet de décrire compleétement un tel systeme (doc. 5).

Afin de disposer de diagrammes plus faciles a étudier, a tracer ou a interpréter, on
considére des systemes dans lesquels soit la pression totale p, soit
la température T sont bloquées”). Il est alors possible de tracer :

* des diagrammes isobares : 7= h(xy({)) ou T = k(x(v)), par exemple ;

* des diagrammes isothermes : p = f(xy(€)) ou p = g(xp(v)), par exemple.

I.4. Etude expérimentale des équilibres liquide-vapeur

Le tracé des diagrammes binaires nécessite la connaissance de la composition des
deux phases en équilibre, de la pression totale (pour les diagrammes isothermes)
ou de la température (pour les diagrammes isobares) du systeme a 1’équilibre.

La composition des deux phases, donnée par x»(€) et x,(v) par exemple, est déter-
minée en utilisant les techniques classiques d’analyse des mélanges (spectropho-
tométrie, dosages divers...).

M Pour les diagrammes isothermes, il suffit de mesurer, a ’aide d’'un manometre,
la pression totale p du systéme pour diverses compositions globales x; de celui-ci.
Les pressions partielles s’en déduisent facilement, si nécessaire, a I’aide de la loi
de Dalton :

p2 =x2(v).p et pp =x1(v).p=(1-x2v).p avec p = pr+p

A une pression totale p et une composition globale x, correspondent en général
une valeur de x,(f) et une valeur de x,(v) différente de xo(€) (doc. 6).

M Pour les diagrammes isobares, il suffit de repérer a ’aide d’un thermometre (ou
d’une sonde thermométrique) la température du systeme. En pratique, on étudie le
refroidissement des mélanges et on releve la température T en fonction du temps ;
les courbes de refroidissement alors obtenues pour diverses compositions globales
x, de celui-ci permettent de tracer les graphes T = h(x,(€)) et T = k(xp(v)) (cf. § 2.1.5.).

A une température T et une composition globale x5 correspondent en général une
valeur de x,(€) et une valeur de x,(v) différente de x»(€) (doc. 7).

. r

Diagrammes binaires avec miscibiliteé
totale a I’état liquide

La cohésion des liquides est due aux interactions de faible énergie entre les molé-
cules le constituant : les liaisons hydrogene et les interactions de van der Waals.
Lorsque ces interactions, entre molécules By, entre molécules B, et entre molé-
cules B; et B, , sont du méme type et du méme ordre de grandeur, les liquides sont
généralement miscibles et forment ainsi une seule phase. C’est le cas, par exemple,
des mélanges eau—méthanol, acétone—chloroforme...

Lorsque ces interactions sont tres faibles, comme dans le cas des mélanges
benzene—toluene ou hexane—heptane, le liquide a un comportement quasi idéal.
Nous allons, dans une premiere partie, étudier le comportement d’un mélange dans

lequel les liquides ont un comportement idéal. Cela permettra de dégager les méthodes
d’étude des autres mélanges.

5. Equilibres liquide-vapeur (MP-MP*)

<

Y

X

Doc. 5. Lorsque la variance vaut 3, p,
T et xp, par exemple, peuvent varier
indépendamment les uns des autres. Les
points représentant les états d’équilibre
monophasé d’un systéme binaire sont
répartis dans une portion de l’espace.
Seule une représentation spatiale per-
met alors de décrire completement le
systeme.

(*) Lorsque la pression ou la tempéra-
ture est bloquée, la variance des diffé-
rents systémes est alors diminuée de une
unité.

Ap

\liquide
\
1
1

\

p \r
1 1

1 1

vapeur, |

1

1

X(V) X2 x(€)

Doc. 6. Valeurs de x,(€) et xo(v) pour
une pression donnée dans un diagramme
isotherme.

AT

vapeur /
T
/
I
I
I

>

X

b — - — - —— - - 4
=
Q2 _
=1
=.
o
[¢]

xsz) xz(lf ) §2

Doc. 7. Valeurs de x,(€) et xo(v) pour
une température donnée dans un dia-
gramme isobare.

X2

T représente la température absolue en
kelvin (K).

0 désigne plus particulierement la tem-
pérature exprimée en degré Celsius (°C).
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2.1. Cas d’'un mélange liquide idéal

2.1.1. Tracé des isothermes pour un mélange binaire a phase
liquide idéale
Le diagramme isotherme, tracé a partir de données expérimentales pour un mélange

binaire a phase liquide idéale, tel que le mélange hexane—heptane comporte deux
courbes (doc. 8) :

* un segment de droite pour p = f(x,({)) ;

* une courbe pour p = g(xo(v)).

Ces courbes définissent trois domaines dans le plan p(xp) :

e pour p >f(xy(€)), seule la phase liquide existe (p=1 ; v=2);

* pour p < g(xy(v)), seule la phase vapeur existe (¢=1 ; v=2);

e pour g(xa(v)) < p < f(xo({)), les phases liquide et vapeur sont en équilibre
(@=2 ; v=1):le domaine ainsi défini constitue un fuseau.

P A Ap PA A

T = Cte Lo
liquide %

T = Cte

liquide

Pmy
Pmy
Pms
Pi
*
p p=1;v=2
T &, (v)) .
) 0 vapeur 1 ‘2 B 1 X2
v o1 0 T

Doc. 8. Diagramme isotherme dans le cas d’un mélange liquide Doc. 9. Lecture d’un diagramme binaire isotherme.
idéal.
2.1.2. Lecture du diagramme isotherme

Considérons, a la température T constante, un systeéme dont les constituants sont
totalement miscibles en phase liquide. Soit My, le point représentatif de ce systeme
dans le diagramme (doc. 9). En My, le systéme est entierement liquide.

Réalisons une détente isotherme ; le systeéme étant fermé, sa composition
globale reste constante et le point représentatif du systeme se déplace sur la verti-
cale passant par M.

Lorsque la pression imposée par I’opérateur atteint pyy, , une premiere bulle de
vapeur apparait : le liquide commence a bouillir. La variance du systéme passe alors
de v=2 a v=1, puisque la composition xy7,({) est fixée. Il en résulte que la
pression pyy, a une valeur déterminée ; elle constitue la pression d’ébullition com-
mengante pour le mélange considéré, a la température 7. La composition de la phase
vapeur, représentée par le point M |, d’abscisse x, My (v) est, elle aussi, imposée.
La courbe p = f(x(€)) donne la pression d’ébullition commencante pour tout
mélange liquide ; elle est, pour cela, appelée courbe d’ébullition.

Lorsque 1’opérateur fait diminuer la pression, le point figuratif du systeme conti-
nue de décrire la verticale x;y,, les phases liquide et vapeur coexistant. En M5,
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la pression étant fixée, la composition des phases en équilibre est imposée : elle
se lit a I'intersection de I’isobare p = py, avec les courbes p = f(xp({)) et
p=8(xa(V)), soit xpp75(€) et xapry(v) -

Lorsque le point représentatif du systéme arrive a M3, a la pression pyy, ,
la derniere goutte de liquide de composition xp7;(€) disparait et le systeme rede-
vient bivariant. La pression pyy, constitue la pression d’ébullition finissante pour
le mélange considéré a la température 7.

En My, le systéme est entierement gazeux ; la phase vapeur a alors la méme com-

position que la phase liquide initiale.

L’ébullition isotherme d’un mélange s’effectue a pression variable, contrai-
rement a celle d’un corps pur.

Lors d’une compression isotherme du mélange représenté par le point My, le sys-
teme repasse par les points M3, M, , My et M. En M3, apparait la premiére goutte
de liquide ; pyy, est la pression de liquéfaction commengante. La courbe p = g(xp(v))
donne la pression de liquéfaction commengante pour tout mélange ; elle est, pour
cela, appelée courbe de rosée.

2.1.3. Tracé des isobares pour un mélange liquide idéal

5. Equilibres liquide-vapeur (MP-MP*)

(*) Lorsque B; est plus volatil que Bj :

* 2 une température donnée, la pression
de vapeur saturante de B; est supérieure
acellede By : p3>pi

* sous une pression donnée, la tempéra-
ture d’ébullition de B; est inférieure a
cellede Bj: T5<T]

Le diagramme isobare, tracé a partir de données expérimen-
tales pour un mélange binaire & phase liquide idéale, comporte
deux courbes : T=h(xy(£)) et T =k(xy(v)).

Les courbes T = h(xp(€)) et T = k(xp(v)) définissent trois
domaines dans le plan T'(x;) (doc. 10)

e pour 7> k(x»(V)), seule la phase vapeur existe (¢p=1 ; v=2);
e pour T<h(xx({)), seule la phase liquide existe (p=1 ; v=2);
e pour h(xy(€)) < T < k(xp(v)), les phases liquide et vapeur
sont en équilibre (¢ =2 ; v=1) : le domaine ainsi défini
constitue un fuseau.

2.1.4. Lecture du diagramme isobare

Considérons, a la pression p constante, un systeme dont les
constituants sont totalement miscibles en phase liquide. Soit
M, le point représentatif de ce systeme dans le diagramme <

(doc. 11a). En My, le systeme est entierement liquide.

liquide T3
p=1
v=2
0 1 )&2
X1 1 0 ”

Réalisons un chauffage isobare ; le systeme étant fermé, sa  Doc.10. Diagramme isobare dans le cas d’un mélange liquide

composition globale reste constante : le point représentatif du  idéal.

systeme se déplace sur la verticale passant par M. Lorsque

la température, imposée par I’opérateur, atteint la valeur T)y,, la premiere bulle de
vapeur apparait : le liquide commence a bouillir.

La variance du systeme passe alors de v=2 a v =1, puisque la composition
xop,(€) = xap, est fixée. Il en résulte que la température T)y, a une valeur déter-
minée ; elle constitue la température d’ébullition commengante pour le mélange
considéré a la pression p. La composition de la phase vapeur, représentée par le
point M '1' , d’abscisse x; M'l'(v) est, elle aussi, imposée.

La courbe T'=h(xy({)) donne la température d’ébullition commengante pour tout
mélange ; elle est, pour cela, appelée courbe d’ébullition.

Lorsque I’opérateur fait croitre la température, le point figuratif du systeéme conti-
nue a décrire la verticale x;y,, les phases liquide et vapeur coexistant.
En M, , la température étant fixée, la composition des phases en équilibre est impo-
sée : elle se lit a I'intersection de I'isotherme T = T}y, avec les courbes 7'= h(xx({))
et T = k(xa(v)) , soit xpp75(£) et xppr5(v).
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Lorsque le point représentatif du systeme arrive en M3, a la température Ty, , la
derniere goutte de liquide de composition xy7(€) disparait et le systeme redevient
bivariant. Ty, est la température d’ébullition finissante pour le mélange considéré
a la pression p.

En My, le systeme est entierement gazeux ; la phase vapeur a alors la méme com-
position que la phase liquide initiale.

L’ébullition isobare d’un mélange s’effectue a température variable,
contrairement a celle d’un corps pur.

Lors d’un refroidissement isobare du mélange représenté par le point My,
le systéme repasse par les points M3, My, M| et M.

En M3, apparait la premiere goutte de liquide ; T)y, est la température de liquéfaction
commengante. La courbe T = k(xo(v)) donne la température de liquéfaction
commencante pour tout mélange, elle est, pour cela, appelée courbe de rosée.

p =Cte

vapeur

o
Ol[l‘b
0 111qu1dei 1 x
vl S s oz 0
o o0 S Tw T
= I = = =
Y A

Doc. 11. a) Lecture d’un diagramme binaire isobare ; b) courbe de refroidissement d’un mélange binaire.

2.1.5. Courbes de refroidissement

Pour étudier expérimentalement I’évolution d’un mélange binaire, il est souvent
intéressant de considérer les courbes d’analyse thermique, encore appelées courbes
de refroidissement (doc. 11b).

Ces courbes donnent I’évolution de la température T en fonction du temps # lors du
refroidissement du mélange, a 1’aide d’un dispositif assurant une évacuation de
chaleur a vitesse constante.

De M4 a M3, le mélange gazeux, de composition constante, est refroidi de facon
réguliere. En M3, apparait la premiere goutte de liquide dont la formation est
exothermique ; le refroidissement est alors moins rapide et la courbe de refroi-
dissement présente une rupture de pente.

En M, se condense la derni¢re bulle de gaz, puis de M| a M le liquide de com-
position constante est refroidi de facon réguliere. En M1, cesse toute transforma-
tion exothermique ; le refroidissement devient plus rapide occasionnant ainsi une
nouvelle rupture de pente de la courbe de refroidissement.

C’est en étudiant le refroidissement de la vapeur ou 1’échauffement du mélange
liquide que 1’on accede au diagramme binaire isobare (doc. 12).
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Doc. 12. Tracé du diagramme isobare (sous p = 50 mm Hg) du binaire styréne®-éthylbenzéne® a l’aide des courbes d’échauf-

fement. D : début d’ébullition ; F : fin d’ébullition.

2.1.6. Etude théorique des isothermes
pour un mélange liquide idéal(*)
M Loi de Raoult
Rappelons la définition du mélange liquide idéal*™ présentée au chapitre 1 (cf 1.54) :

Un mélange liquide idéal est un mélange de constituants B; dont le
potentiel chimique s’écrit :

1i(T, p) = pi(T, p) + RT .In x;(€)

Des développements théoriques, hors programme, permettent de démontrer que
cette définition est équivalente a celle proposée par Raoult :

La pression partielle du constituant B;, dans la phase vapeur, en
équilibre avec un mélange liquide idéal, est proportionnelle a la fraction
molaire, x;({), de ce constituant dans la phase liquide :

pi=x0).p} (5.5)
p’ étant la pression de vapeur saturante du constituant B; a la tempéra-
ture T considérée.

La relation (5.5) constitue la loi de Raoult ; dans un mélange liquide idéal, tous
les constituants suivent la loi de Raoult.
M Equations des isothermes pour un mélange liquide idéal
Chaque constituant suit la loi de Raoult ; soit, a la température 7T :
p1=x1(6).p} p2=x2(6).p3

La pression totale s’écrit :

et

p=p1tp2

soit : p=x1(0).pT+x0€).p5 = (1 - xp(0)) . p’ + x2(€) . p5
d’ou: p=pi+(p3-p1).x2(0) (5.62)
et: p=p3+(Pi-p3).x1(0) (5.6b)

(*) Cette étude théorique n’étant pas
explicitement au programme de MP, elle
pourra étre ignorée dans une premicre
approche des diagrammes binaires.
Pouvant étre éventuellement abordée en
probleme, a partir des expressions des
potentiels chimiques, il nous a paru inté-
ressant de la présenter ici.

(**) Les mélanges :

* benzene CgHg - toluene CgHs—CHj3

* heptane C7H ¢ - octane CgH g

¢ 2-méthoxyéthan-1-ol
HOCH,-CH;-0OCH3

et 2-éthoxy-éthan-1-ol
HOCH,-CH;-0C;Hs

ont aussi des comportements quasi

idéaux.
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La pression totale de la phase vapeur en équilibre avec un mélange liquide
idéal est une fonction affine de la fraction molaire de I’un quelconque des
constituants liquides.

Cette propriété permet de vérifier si un mélange a un comportement quasi idéal.
Les segments obtenus pour les courbes d’ébullition des mélanges hexane-heptane,
benzene-tolueéne, styréne-éthylbenzeéne justifient que ceux-ci soient généralement
considérer comme idéaux.

Dans la phase vapeur, d’apres la loi de Dalton:  py =x,(v).p

De plus, d’apres la loi de Raoult : pr=x2(0).p5

p*
dol: XV =5 x(0) )

En reportant cette relation dans 1’expression (5.6a), il vient, apres réécriture :
® %
P1-P2
o (p’ll< = p’é) . xz(v)

p= (5.8)

p3

La pression totale de la phase vapeur en équilibre avec un mélange liquide
idéal est une fonction homographique de la fraction molaire de I’un
quelconque des constituants gazeux(".

Remarque : Il est aussi possible d’établir les équations des isobares en écrivant
I’égalité des potentiels chimiques des constituants B et By, dans les phases vapeur
et liquide, a la température T et sous la pression p.

2.2. Quantités de matiére en équilibre ;
théoréme des moments chimiques

Les quantités de liquide et de vapeur en équilibre peuvent étre déterminées a
partir d’'un diagramme isobare ou d’un diagramme isotherme.
Considérons un systeme constitué d’une quantité n; de By et d’une quantité n, de
B, miscibles en phase liquide ; soit respectivement (doc. 13a et 13b) :
* n(€) et n(v), les quantités de matiere des phases liquide et vapeur en équilibre ;
* ny(€) et ny(v), les quantités de B, dans chacune des deux phases ;
* Xy, xp(€) et x5(v), les fractions molaires de B, dans le systeme, dans la phase
liquide et dans la phase gazeuse.
Le systeme en équilibre est constitué de liquide et de vapeur :
n=n({) + n(v)

Les quantités de B, dans les deux phases s’expriment en fonction de n(f), de n(v)
et de la composition globale du systeme :

n(0) =xp(€).n(€) 5 nap(v) =xp(v).n(v) et
S0it : ny=xy.n({) +x3.n(V)

ny=xp.n=xp.(n(€) + n(v))
(5.9)
De plus, ces quantités s’expriment aussi en fonction de n(f), de n(v) et de la
composition de chacune des phases :
ny = () + na(v)

ny =x3(€).n(€) + x2(v).n(v)
A I’aide des relations (5.9) et (5.10), il vient :
X3.n(€) + xp.n(v) = x0(£) . n(€) + x3(v) . n(v)

(xg = x2(€)) . n(€) = (x2(v) = x2) . (V)

soit : (5.10)

soit :

(*) En permutant les indices 1 et 2 dans
les relations (5.7) et (5.8), il est facile
d’obtenir les expressions en fonction des
fractions molaires du constituant B .

a) p =Cte
n(v)

x1(v) 5 xp(v)

Xy

. n(€)
x1(€) 5 x2(£)

b)

TA

vapeur vapeur
+

liquide

liquide | N
0 x(6) S
Doc. 13. Mélange étudié :

a) description du systeme ;
b) composition du systeme.
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qui se réécrit NL.n(€) =NV .n(v) G.11) (*) En effet si :
a_c
b~ d
n€) NV (x(v)-x;) a_b
. A T AN Y alors : Z==
ou encore : n) " NL - (rp-1,00) (5.12) c~q
et: ay1=byy
¢ d
L’expression (5.11), qui rappelle la condition d’équilibre d’un solide mobile autour . atc bxd
d’un axe et soumis a deux forces, constitue le théoreme des moments chimiques soit : c =4
(doc. 14). o axc_c¢
A I’aide de I’expression (5.12), il vient(" : bxd d
+
n) _n) _nm+n) 5 dou: g_c 22
) NL TNV T NL+NV LV bxd
d’ou:
NL NV
=——. . S==c 5.13b
n(v) v " (5.13a) n(f) " ( )
Larelation (5.11) est indépendante de la nature isotherme ou isobare du diagramme.
Démontrée dans le cas d’un systeme décrit a I’aide des fractions molaires, elle peut
étre également établie lorsque la composition du systeme est donnée en fractions
massiques ; les équations deviennent alors (doc. 15) :
ML .m(€) = MV .m(v) (5.14)
m(€ Wy(V) — W
soit : © MV L (5.15)
m(v) ML wy —wy(€)
m(v) = ML .m  (5.16a) m(e) = % .m  (5.16b)
Le théoréme des moments chimiques s’applique aux mélanges réels comme
aux mélanges idéaux puisque son établissement ne fait pas appel aux conditions
d’idéalité du mélange.
TA TA AT
p =Cte p =Cte
- 7}
) vapeur

vapeur

~
XN

i n(v)

0 liquide :

Xp(€) Xy X)) x wo(€) wy wa(V) wo

Doc. 14. Théoreme des moments chimiques pour un systeme  Doc. 15. Théoréme des moments chimiques pour un systeme
décrit a l'aide des fractions molaires. Les modules des  décrit a I’aide des fractions massiques. Les modules des
vecteurs tracés sont proportionnels aux quantités de vapeur — vecteurs tracés sont proportionnels aux masses de vapeur

et de liquide : et de liquide :
NL. n(e) NV.n(v) ML.m(€) = MV . m(v)
of - n€) _ NV _ (V) -x ot - m€) _ My _ wr(V) —w,
’ n(v) ~ NL Xy = X(€) ' m(v) ~ ML ™ wy —wy({)
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Application 1

Mélange binaire toluéne-benzéne

Le mélange binaire toluene-benzene peut étre considéré
comme idéal. Son diagramme isobare, sous p =1,0 bar,
est donné au document 16. On considére un mélange
formé de 4,0 mol de benzéne et 6,0 mol de toluéne.

1) Déterminer la température d’ébullition commengante
de ce mélange.

2) Calculer les quantités de liquide et de vapeur en équi-
libre a 100 °C.

3) Calculer la quantité de toluéne liquide présent dans
le systeme a 100 °C.

1) Le systeme a une fraction molaire en benzéne
xg = 0,4. Sur le diagramme, la température d’ébullition
commencante se lit sur la courbe d’ébullition, en M|,
soit 9M1 =94 °C.

2) Appliquons le théoreme des moments chimiques, pour
6=100 °C, al’aide des relations (5.13a) et (5.13b) :

n(v) =%.n et n(f) =%.n

Sur le document 16 :
NL=8mm,NV=35mm et LV=11,5mm

do: n(v)=1ps X 10=7,0 mol
et: n(f) = 131’55 X 10 = 3,0 mol

3) L’isotherme a 100 °C coupe la courbe d’ébullition
pour xg(€) = 0,22, soit xp(€) = 0,78. La quantité de
toluéne dans la phase liquide est donc :

nt(€) = xp(€) . n(€) = 0,78 x 3,0

soit : np(f) = 2,3 mol

» Pour s’entrainer : ex. 4 et 5. 6(°C)
. . 4 N N . OA I I
Diagramme isobare du mélange benzene-toluéne sous une pression p =1,0 bar
totale de 1,0 bar (xg : fraction molaire du benzéne). Doc. 16. B> o
110
2.3. Diagrammes binaires de mélanges réels ~~
£ ‘- . p . N . L Nf_V |vapeu
L’étude expérimentale de mélanges réels fait apparaitre deux types de diagramme : 100 o P
* des diagrammes présentant un seul fuseau ; (oY \% \
¢ des diagrammes présentant deux fuseaux correspondant a des mélanges appelés 90 : 9
azéotropes. liquide | \
2.3.1. Diagrammes présentant un seul fuseau 80 o
Les mélanges constitués de substances ayant des structures voisines et donc des B
propriétés voisines, comme les mélanges méthanol-eau, dioxygene-diazote ou 70 : >
eau-ammoniac, s’ éloignent peu de I’idéalité. Ils conduisent a des diagrammes 0 02 04 06 08 xp
isobare et isotherme présentant un seul fuseau (doc. 17).
Leur étude ressemble beaucoup a celle effectuée ci-dessus pour un mélange idéal.
a) pA Ap b) Ta AT ©OTA N
T =Cte p =Cte Ay 4
Pi ) As R e T \—\ ******
0
Ay
(v) By
Py Ty
. 0 1 ‘)Cz . 0
X 1 0 x 1

Doc. 17. Diagrammes binaires isotherme () et isobare (b) ; exemples de courbe de refroidissement (c).
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2.3.2. Diagrammes présentant plusieurs fuseaux : azéotropie

Lorsque les constituants du mélange binaire ont des structures assez différentes, la
solution présente un comportement nettement éloigné de I’idéalité.

Les courbes d’ébullition et de rosée (isobares et isothermes) peuvent présenter un
extremum commun, appelé point d’azéotropie, noté Az. Le mélange correspon-
dant a cette composition constitue un mélange azéotrope. C’est le cas des mélanges
eau-acide nitrique ou chloroforme-acétone (doc. 18 et 19).

L’expérience montre que, lorsque le diagramme isobare présente un maxi-
mum, le diagramme isotherme présente un minimum et inversement.

5. Equilibres liquide-vapeur (MP-MP*)

a) A p (mm Hg) A p(mmHg) b) A 0(°C) A 0(°C)
0=20°C vapeur p =10 bar
50 — — — 50 120
liquide - 47,4
110
100
90
L~ 82,2
80
— 70
XH,0 1 vapeur 0
=< 0 T T T T 1 XHN63 xHN63
Doc. 18. Diagrammes isotherme () et isobare (b) pour le mélange eau-acide nitrique.
a) A p (mm Hg) A p(mmHg) b) A 6(°C) A 0(°C)
6=35°C
750 — T p =1,0 bar
A, coupy, liquide
| < 56 —
3 — vapeur 53
3 vapeur
150 — ;
Xchl, 1 0 Xchl
< ] T T T T | Yoo < ] T T T T | oo
Doc. 19. Diagrammes isotherme (a) et isobare (b) pour le mélange chloroforme-acétone.
Lors de I’ébullition isobare d’un mélange azéotrope (du grec : bouillir sans chan-
ger), le liquide et la vapeur ont exactement la méme composition. La variance du
systeme est alors nulle : la température et la composition du systeme restent : ;

A Sl 1ees , . . fraction massique p 7}
constantes. De méme, lors de I’ébullition isotherme d’un mélange azéotrope, en éthanol mmHg)| ©C)
X4(v) = x4,(€) et la pression totale reste constante. de Pazéotrope
Il est important de ne pas confondre un mélange azéotrope avec un corps pur. En 0.955 760 78.15
effet, les coordonnées du point d’azéotropie dépendent de la pression totale p pour 0.973 198 47.63
un diagramme isobare et de la température 7 pour un diagramme isotherme 0.995 05 3335

(doc. 20). 11 est donc possible qu’un mélange soit azéotrope sous une certaine
pression (ou a une certaine température) et ne le soit plus sous une autre pression
(ou a une autre température).

Doc. 20. Caractéristiques du mélange

azéotrope eau-éthanol.
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Application 2

Mélange binaire éthanol-benzéne

Le diagramme binaire éthanol-benzene présente, sous
une pression de 1,0 bar, un azéotrope a minimum
isobare (doc. 21a).

1) Déterminer les coordonnées de Az sous une pression
p=1,0bar.

2) Tracer les courbes de refroidissement pour les
mélanges vapeur de composition 0,20, x4, et 0,90, en
précisant les températures de rupture de pente.

1) Sur le document 21a, on lit :

X4;=0,54 et Oy, =~67,5°C

2) » Pour xg = 0,20, la liquéfaction commence pour
6=74°C et se termine pour 8= 70 °C.

e Pour xg = x4,, toute I’ébullition s’effectue a
04, =67,5°C.

e Pour xg = 0,90, la liquéfaction commence pour
0=77°C etse termine pour 8=72,5°C.

L allure des courbes de refroidissement se déduit de ces
valeurs (doc. 21Db).

a) A 6(°C) A 6(°C)
80

b) A 6(°C)

M,

75

70

65

0 0,2 0,4 0,6 0.8 1

~Y

Doc. 21. a) Diagramme binaire éthanol-benzéne (Xg = Xpenzene ) s b) courbes de refroidissement.
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2.4. Applications des diagrammes a la distillation
fractionnée

2.4.1. Distillation élémentaire

Indiquons son principe a 1’aide du document 22.

Un liquide de composition xpyy, est chauffé. En My, apparait la premiere bulle de
vapeur de composition x; (V) ; la vapeur est plus riche que le liquide avec lequel
elle est en équilibre en constituant le plus volatil (soit ici B)).

Recondensée, cette vapeur émise en début d’ébullition donne un liquide de com-
position xpp7,(€) = x24(v) , avec xp4(€) > xopy, : les deux constituants n’ont pas
été completement séparés, mais le condensat, représenté par My, est plus riche que
le liquide de départ en le constituant le plus volatil.

2.4.2. Distillation fractionnée

11 s’agit de réaliser une suite de distillations élémentaires au sein d’un seul appa-
reil, appelé colonne a distiller.

| %
M ! T,
X1 1 3 3 0
0 Xy, XMy 1 x;

Xom, < X2y

Doc. 22. Principe de la distillation
simple : la vapeur formée est plus riche
en constituant le plus volatil, ici By, que
le liquide dont elle provient.




Le principe est donné au document 23 : un liquide de composition xyy, est porté
a la température Ty, ; 1a vapeur obtenue en début d’ébullition, de composition
Xop(V), est recondensée a une température égale ou l€égerement inférieure a Ty, .

Réchauffé, ce condensat bout et donne, en début d’ébullition, une vapeur de com-
position xp,5(V), etc.
La vapeur émise est de plus en plus riche en constituant le plus volatil, soit B .

Ce principe est mis en ceuvre en continu, dans I'industrie, dans des colonnes a
distiller a plateaux et, au laboratoire, dans des colonnes a distiller a pointes ou a
garnissage.

H Colonnes a distiller a plateaux
Le schéma de principe d’une telle colonne est donné au document 24.

Un gradient de température est réalisé de bas en haut ( Tpoyilteur > Ttéte de colonne ) 3
la température de chaque plateau correspond a I’une des isothermes du diagramme
du document 23.

La vapeur ascendante barbote dans le liquide et s’enrichit en constituant le plus
volatil, ici B, alors que le liquide formé par condensation au niveau N
descend partiellement au niveau N — 1, en s’enrichissant en liquide le moins
volatil, ici By .

Si le nombre de plateaux est suffisant, B, pur est récupéré en téte de colonne : le
distillat est entierement composé du constituant le plus volatil pur (B,). En revanche,
le constituant le moins volatil (B}) constitue le résidu de distillation dans le bouilleur.
La colonne est régulierement alimentée en liquide de composition xyy, au niveau
du plateau ayant cette composition.

La distillation fractionnée d’un mélange binaire a généralement pour objet
d’extraire et de purifier un seul des deux constituants, celui qui constitue le distillat.

Le nombre théorique minimal de plateaux que doit comporter une colonne
pour réaliser la séparation totale des deux constituants B et B, est égal
au nombre de paliers qui apparaissent dans le diagramme binaire pour
passer de M aux extrémités du fuseau.

Industriellement, une colonne a distiller est souvent utilisée pour séparer les
constituants d’un mélange complexe (distillation du pétrole). Pour cela, des vannes
de soutirage régulierement réparties sur la hauteur de la colonne permettent
d’extraire des coupes™).

(*) Dans la distillation du pétrole, une coupe correspond a un mélange
d’hydrocarbures ayant des températures d’ébullition voisines.

H Colonnes a distiller de laboratoire

Elles ne possedent pas réellement de plateaux, mais sont munies soit de pointes
(colonnes de Vigreux), soit d’un garnissage en verre (doc. 25).

La vapeur monte lentement dans la colonne en se condensant partiellement au
contact des parois ; elle s’enrichit progressivement en le constituant le plus
volatil, ici B, . Si la colonne est assez longue, B, arrive pur en téte de colonne.
Une colonne a distiller est utilisée au laboratoire :

e pour extraire un produit B d’'un mélange réactionnel apres une synthese ;

e pour purifier un corps B souillé par des traces d’une impureté C, moins volatile
que B ; une telle opération est généralement appelée rectification.

La distillation peut étre effectuée a la pression atmosphérique (doc. 26a) ou sous
pression réduites (doc. 26b) pour les especes peu volatiles présentant une tempé-
rature d’ébullition élevée a la pression atmosphérique.

5. Equilibres liquide-vapeur (MP-MP*)

TA
M;
, s
M 1 M, M,
0, ! 3

! ! M\T3

X1 o
0 Yom,  Xou(V) Xoa(V) 1 X

Xy, (V) < Xopp(V)

Doc. 23. Vaporisations et condensations
successives lors d’une distillation frac-
tionnée : la vapeur s’enrichit en By (tra-
JjetMi, My, M3,...) et le liquide s enrichit
en By (trajet M{,N;,Np, N3, ...).

charge
X, M

liquide

a) tétede
clon:eif

vapeur

E;%

— vapeur

distillat ( ﬁ>
reflux N—

—-—

QJUESSIOID
amjergdure)

Ty

(N + 1)° plateau

N°¢ plateau

Ty

N
bouilleur

3

1
— 1) plateau

résidu
RS

b)

vapeur

Doc. 24. Schéma de principe d’une
colonne a distiller a plateaux :
a) colonne ; b) détail d’un plateau.
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a)

thermometre

réfrigérant

colonne
Rt .
£E4™ de Vigreux

thermometre

réfrigérant

vide

4 <—colonne
£E4  de Vigreux

Doc. 26. Montage de distillation au laboratoire :
a) a la pression atmosphérique ; b) sous pression réduite.

2.4.3. Distillation fractionnée et azéotropie

Une construction analogue a celle présentée au document 23 permet de connaitre
le résultat de la distillation d’un mélange binaire dans le cas d’un diagramme
présentant un point azéotrope (doc. 27 et 28).

Dans tous les cas, la séparation des deux constituants est impossible. En effet, si,
a’une des extrémités de la colonne, on retrouve 1’un des constituants du mélange,
a ’autre extrémité, c’est le mélange azéotrope qui est récupéré(”).

» Pour s’entrafner : ex. 6, 7, 8 et 9.

24z N, 1 xy
B By

TA A

T3

0 *om, *24z 2N,
B, B,

Doc. 27. Distillation isobare d’un
mélange binaire présentant un azéotrope
a maximum de température. Le distillat
contient soit le liquide B| pur (cas d’un
mélange initial My, avec xpp <x24;),
soit le liquide B, pur (cas d’un mélange
initial Ny, avec XoNy > X247 ) s le résidu
est constitué du mélange azéotrope.

Doc. 28. Distillation isobare d’un
mélange binaire présentant un azéotrope
a minimum de température. Le distillat
est constitué du mélange azéotrope quel
que soit le mélange distillé, alors que le
résidu contient soit le liquide By (cas d’'un
mélange initial My, avec xpp, < X4 ),
soit le liquide By pur (cas d’un mélange
initial Ny, avec xan, > X4 ).

a) [ e b) [ —1
i EXY
% 7
:U = 080%
NZ o5

U (&
S &
SV e
NI g%%
Pt 8GR
NU4  pointes R
SV 030
N 2

R § Do— A0
QU billes |5
LU de verres|o9?
N 4
Sz &3

\If o
o] o6
KA 0B2
7 ~

Doc. 25. Colonnes a distiller de
laboratoire :

a) a pointes (colonne de Vigreux) ;

b) a garnissage de verre (billes,
tortillons...).

(*) » L’existence d’un azéotrope a 95 %
d’éthanol en masse pour le mélange
binaire eau-éthanol justifie la mention
«alcool a 95 » portée par les étiquettes
de tels mélanges.

L’alcool a 95 est le résultat de la distil-
lation fractionnée isobare, sous pression
atmosphérique, de tout mélange binaire
eau-éthanol.

e L’éthanol absolu ou éthanol pur ne
peut &tre obtenu ainsi ; il peut étre
préparé par distillation de mélanges
ternaires eau-éthanol-benzéne par
exemple.




. r

Diagrammes binaires avec miscibiliteé

nulle a I’état liquide

Lorsque les constituants du mélange sont tres différents, ce qui est le cas lorsque
I’un des constituants est fortement polaire, 1’autre étant apolaire, les liquides
forment souvent deux phases distinctes : leur miscibilité est alors nulle. C’est le
cas des systemes eau-benzene ou eau-tétrachlorométhane, par exemple.

3.1. Etude du diagramme isobare

Le document 29a présente le diagramme isobare du systéme eau-tétrachloromé-
thane. La courbe de rosée présente un point anguleux, appelé point d’hétéroa-
zéotropie, noté H.

5. Equilibres liquide-vapeur (MP-MP*)

v CCl,(0)
vy + H20(€) + CC14(€)

a) =1 bar b)
0(°C) A . A 0(°C) 4
*M, My Mg
100- 3 P
: vapeur |
804 v+ H,O(0) My |77
¢ L_d'ébullitipn /L veCC)
M H
60 3 3
xio 1| MO ©+CClO 3 o
0 0,5 Xy 1 xeq, 0

(fl ZH20; €2 5 CCl4

“y

Doc. 29. a) Diagramme binaire isobare pour le systeme eau-tétrachlorométhane ; b) courbes de refroidissement.

Etudions le refroidissement des mélanges représentés par les points Mg, M et M.

B En My, le systéme est entiérement a I’état de vapeur et v =2("),

En M, apparait une premiere goutte de liquide dont on lit la composition sur la
courbe d’ébullition : cette goutte est de I’eau pure.

De M| a M, (doc. 29a), de I’eau pure se condense, en équilibre avec la phase
vapeur ; la variance est alors égale a 1. Le systeme étant diphasé, la composition
de la phase vapeur est alors définie et décrit, de M, a H, 1a courbe de rosée de 1’eau.
Lorsqu’elle atteint la valeur xg, cette courbe de rosée rencontre celle relative au
tétrachlorométhane qui se condense alors lui aussi.

En H, deux phases liquides et une phase vapeur sont en équilibre, et la variance est
nulle ; le systeme est alors totalement défini, en particulier les coordonnées de H,
soit xy et Gy.

Une fois que toute la vapeur est condensée, la variance remonte 2 v=1 et la tem-
pérature peut a nouveau décroitre (de M, a M3). La courbe de refroidissement
6 = f(¢) résume ces divers résultats (doc. 29b) : elle comporte un palier pour
0=0y=68°C.

M Le refroidissement de la vapeur M s’étudie comme celui de la vapeur M ; la
seule différence est I’apparition en M| de tétrachlorométhane liquide et non d’eau.

M Le refroidissement de la vapeur M conduit a la condensation simultanée, en H,
des deux liquides en équilibre avec la vapeur ; la température reste constante et
égale a Oy = 68 °C. La courbe de refroidissement présente un palier, mais aucune
rupture de pente hormis celles & 8y (doc. 29b).

(*) Ne pas oublier que la pression est
bloquée et qu’elle n’est donc pas une
inconnue du systéme dans ces conditions.
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Quel que soit le systeme binaire considéré, la température d’ébullition d’un mélange
de liquides non miscibles est toujours inférieure a celles des corps purs pris a la
méme pression (doc. 31). Cette propriété est utilisée dans une technique de
séparation de liquides, appelée I’entrainement a la vapeur.

3.2. Entrainement a la vapeur
3.2.1. Description du procédé

1l s’agit en général d’extraire un composé organique B volatil a I’aide d’un
solvant A (souvent I’eau) avec lequel il n’est pas miscible a I’état liquide.

B est présent dans un mélange réactionnel a I’issue, le plus souvent, d’une synthese
ayant fait intervenir divers réactifs minéraux généralement ioniques et introduits en
exces. Nous admettrons que, dans ces conditions, seuls A et B sont volatils.
Précisons cette manipulation dans le cas ou le solvant A est de I’eau. Un généra-
teur thermique fournit de la vapeur d’eau qui est envoyée dans le mélange a sépa-
rer (doc. 32) ; le mélange entre en ébullition a la température Ty , la vapeur qui
apparait alors a la composition xg. Par condensation, cette vapeur donne un
mélange d’eau et de B qu’il est ensuite possible de séparer par décantation, I’eau
et B étant non miscibles a I’état liquide et de masses volumiques différentes.

tube de sécurité
régulant
1'ébullition

/ réfrigérant

générateur
de vapeur
d'eau

solution contenant
le produit B
a entrainer

B et H,O

mélange
réfrigérant

Doc. 32. Exemple de dispositif utilisé pour ’entrainement a la vapeur d’eau.

3.2.2. Quantités extraites

Dans un mélange de deux liquides non miscibles chacun des deux liquides bout
comme s’il était seul, aussi :

Lors de I’ébullition de deux liquides non miscibles, la pression de vapeur
est la somme des pressions de vapeur saturante de chacun des liquides

purs a la température d’ébullition 7y du mélange hétéro-
azéotrope :

pevy =PiTw) +p5(Th)

Pour la vapeur supposée parfaite :

p1=xig(V).p=p% et

p2=x4(V).p=p}

En admettant que toute la vapeur de composition xz formée soit condensée, les
quantités de liquides n1(€) et ny(€) obtenues aprés condensation valent :

n()=nig(v) et ny(f)=nyp(v)

OA A6

courbes d'ébullition :

-

de mélanges présentant
un azéotrope

—— de mélanges de liquides
non miscibles

Doc. 30. Pour lire correctement un dia-
gramme binaire de liquides non mis-
cibles, on peut considérer que celui-ci
résulte formellement de la déformation
progressive d’un diagramme de liquides
miscibles avec un point d’azéotropie.
La composition du liquide en équilibre
avec la vapeur, représenté par le point
N, se lit en Q (ou en R) dans les cas de
liquides miscibles avec azéotropie, et en
S pour les liquides non miscibles.

composé température
P débullition (°C)
eau 100
aniline 184
cyclohexanone 156
mélange
eau-aniline 98,5
mélange 97
eau-cyclohexanone

Doc. 31. Températures d’ébullition, sous
1,0 bar, d’hétéroazéotropes et des corps
pUrs mis en jeu.



5. Equilibres liquide-vapeur (MP-MP*)

Ces quantités dépendent de p7 et p:

ny(¢) _ nyg(v) _ x1(v) - P_ik
()  nyy(v)  xp(v) I’;

(5.17)

La connaissance des pressions de vapeur saturante des deux liquides non miscibles
permet de prévoir le rendement de 1’extraction défini, par exemple, par le rapport

np
n

eau
L’entrainement a la vapeur d’eau, aussi appelé hydrodistillation, est utilisé en Chimie
organique lorsque la substance a extraire possede une température d’ébullition élevée.

Application 3

Entrainement a la vapeur d’eau D’apres la relation (5.17) :
du benzaldéhyde P n)  mgM,

L’eau et le benzaldéhyde CgHsCHO sont non miscibles P () my/My,
a l’état liquide.

s N, — p*é * MC
Sous une pression totale de 1,0 bar, un mélange d’eau d’ou: Me = ph My Hh
et de benzaldéhyde bout a 98 °C ; a cette température, g
pé‘au = 0,926 bar etpﬁenzaldéhyde = 0,074 bar. soit :
Déterminer la masse minimale d’eau nécessaire pour = 0,926 x 18 x 50,0 = 106,3 g
entrainer 50,0 g de benzaldéhyde dans ces conditions. 0,074 x 106
Repérons I’eau par I'indice e et le benzaldéhyde par I’in- En pratique on prendra une masse supérieure
dice b. (Mequ = 150 g) afin de réaliser la manipulation en toute

séeurité (pas de chauffage a sec de la verrerie, pas de
désamorcage du tube de sécurité du document 32,...)

» Pour s’entrainer : | 1.
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@ EBULLITION D’UN MELANGE BINAIRE

A el € Q F R e e

Lorsque B est plus volatil que By, la pression de vapeur saturante de B, est supérieure a celle de By
(p3 > pT) a une température donnée, et la température d’ébullition de B, est inférieure a celle de B}

(T3 < T7) sous une pression donnée.

L’ébullition isotherme d’un mélange s’effectue a pression variable ; 1’ébullition isobare d’un mélange

s’effectue a température variable.

@ QUANTITES DE MATIERE OU MASSES EN EQUILIBRE

Les quantités n(€) et n(v) ou les masses m(€) et m(v) de liquide et de vapeur en équilibre, se déterminent a
partir des diagrammes binaires en utilisant le théoreéme des moments chimiques :

Pour les quantités de matiere n(€) et n(v) (doc. 1) :

"o NV 5=
l’l(V) “ NL ™ 'x2_x2(’€)

avec n=n({)+n(v)

NL.n(£)=NV.n(v) , soit

d’ou: n(v):%.n ; n(€):%.n,

Pour les masses m(€) et m(v) (doc. 2) :

m(€) _ my _ wav) =w,

ML. m(e) =MV. m(v) s m(v) ML Wy — W2(€)

soit

dov: mv)=ML 1 . mee)=

Ly-ms M—“//.m, avec m=m(€)+m(v)

® MELANGES AZEOTROPES

Lorsque les courbes d’ébullition et de rosée présentent
un extremum commun Az, le mélange correspondant a cette
composition constitue un mélange azéotrope.

Lorsque le diagramme isobare présente un maximum, le
diagramme isotherme présente un minimum et inversement.
Lors de I’ébullition isobare d’un mélange azéotrope, le liquide
et la vapeur ont exactement la méme composition. La variance
du systeme est alors nulle : la température et la composition du
systéme restent constantes.

De méme, lors de I’ébullition isotherme d’un mélange azéotrope,
X4,(v) =x4,(€) etla pression totale reste constante.

@ DISTILLATION FRACTIONNEE

Le nombre théorique minimal de plateaux que doit comporter
une colonne a distiller pour réaliser la séparation totale des deux
constituants est égal au nombre de paliers qui apparaissent dans
le diagramme binaire pour passer du point représentatif du
mélange initial aux extrémités du fuseau.

TA
p =Cte
. vapeur
\
\L N \V
n(6) |
i ' n(v)
! 1 \
' ~ i \
liquide ! W ‘
X (€) Xy xp(V) xrz
Doc. 1
TA \ T
p =Cte
T}
vapeur
o T}
ol liquide R
wo(€) wy wp(V) Wy
Doc. 2




5. Equilibres liquide-vapeur (MP-MP*)

APPLICATIONS DIRECTES DU COURS

;I,.,v Fractions massiques, fractions molaires (I)

1) Un mélange liquide est constitué de n; = 10 moles d’eau
H,O0 et de ny = 15 moles d’éthanol Co;H5OH . Déterminer ses
fractions molaire et massique en éthanol.

2) Un mélange liquide d’acide acétique CH3CO,H et d’acide
formique HCO,H contient 120 g d’acide acétique et sa frac-
tion massique en acide formique est @, = 0,45. En déduire :
a) la masse totale du mélange ;

b) la masse d’acide formique présente ;

¢) la composition du mélange en fractions molaires.

3) On considere un mélange équimolaire en benzene CgHg
et toluene CgHs-CHj3. Déterminer sa composition en
fractions massiques.

4) On considere un mélange équimassique en hexane CgH 4
et heptane C7H 4. Déterminer sa composition en fractions
molaires.

% Fractions massiques, fractions molaires (Il)

1) Une solution aqueuse d’acide nitrique HNO3 a une concen-
tration C = 8,44 mol.L! en acide nitrique ; sa masse volu-
mique vaut 4 = 1,266 g.cm™. Déterminer sa composition en
fraction massique et en fraction molaire en acide nitrique.

2) Une solution aqueuse commerciale d’ammoniac NHj a
une densité par rapport a I’eau d = 0,882 et contient 32,5 %
d’ammoniac en masse. Déterminer sa composition en frac-
tion massique et en fraction molaire en ammoniac.

Donnée :
Masse volumique de I’eau : feq, = 1,00 g.cm™.

5 . Pressions partielles, pression totale,
fractions molaires

1) Le tableau ci-dessous donne en millimétres de mercure
(mm Hg), a 25 °C, la pression partielle de 1’eau H,O, soit py,
et la pression partielle du propan-1-ol CH3-CH,-CH,-OH,
soit py , dans la phase vapeur en équilibre avec la phase liquide
de ces deux especes pour différents mélanges :

2) Le tableau ci-dessous donne en hectopascal (hPa), a 20 °C,
la fraction molaire du tétrachlorométhane CCly en phase
liquide, soit x5(£) , la fraction molaire du méthanol CH3-OH
en phase vapeur, soit x{(v), et la pression partielle en tétra-
chlorométhane, soit p;, dans la phase vapeur en équilibre
avec la phase liquide de ces deux especes pour différents
mélanges.

Mélange 1 2 3 4 5
x5(€) 0,05 0,10 0,20 0,70 0,95
x1(v) 0,77 0,65 0,55 0,46 0,34

p2 (hPa) 36,0 62,0 90,0 113 119

Mélange 1 2 3 4 5
p1 (mm Hg) 23,2 22,7 21,7 13,4 8,1
pymmHg) | 10,0 12,7 14,2 17.8 19.4

a) Pour chaque mélange déterminer la pression totale et les
fractions molaires x;(v) et xo(v) en phase vapeur. SOS

b) Pour le mélange 3, déterminer la fraction massique en eau
dans la phase vapeur.

a) Pour chaque mélange déterminer les fractions molaires
x(v) et x1(€) , la pression totale et la pression du méthanol
dans la phase vapeur soit p;. SOS

b) Pour le mélange 4, calculer les fractions massiques en
méthanol dans chacune des phases.

SOS : Utiliser la loi de Dalton p; = x;(v).p et la relation
x‘lp + x%’ =1 pour les deux constituants dans la phase ¢ (vapeur
ou liquide).

4‘ . Diagramme isobare de ’eau
e . .
et de P'ammoniac

Le diagramme binaire isobare de I’eau et de ’ammoniac est
donné au document ci-dessous ; la composition est exprimée
en fraction massique.

A 6(°C)
100
p = 1,0 bar
80
60
40
20

0

-20

Weau
S

1,0~

0 0,5

1) Déterminer la composition en fraction massique et en frac-
tion molaire d’une solution aqueuse saturée d’ammoniac en
équilibre avec sa vapeur a 20 °C, puis a 60 °C. En déduire la
quantité maximale de gaz ammoniac qu’on peut dissoudre, a
ces deux températures, dans un volume V=1,0L d’eau
(p(H,0)=1,0 g.cm™).

2) Soit un mélange contenant initialement a I’état liquide 50 g
d’eau et 150 g d’ammoniac.

117
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Exercices

Déterminer :

a) la température a laquelle apparait la premiere bulle de gaz
lors du chauffage de ce mélange et sa composition ;

b) la masse et la composition de chacune des phases en équi-
libre a 40 °C ;

¢) la température a laquelle se termine la vaporisation, et la
composition de la derniere bulle de gaz qui se forme.

g,. Mélange isobare dioxygene-diazote

La tableau suivant donne les compositions, en fractions
molaires des phases liquide et vapeur du systeéme dioxygene-
diazote en équilibre, a la température 7 sous 1,0 bar.

IK)| 77,3 | 78,0 | 79,0 | 80,0 | 82,0 | 84,0 | 86,0 | 88,0 | 90,1
xo(v)| 0 ]0,0220,068 | 0,120|0,236 | 0,369 | 0,522 0,696 | 1,00
xo(0)) 0 ]0,081|0,216| 0,334]0,522 | 0,662 | 0,778 0,885 | 1,00

1) Construire le diagramme isobare liquide-vapeur pour ce
systeme. Indiquer le nom donné a chaque courbe et la variance
du systeme dans chacun des domaines délimités par ces deux
courbes.

2) L’air peut étre considéré, en premiere approximation,
comme un mélange constitué en volume de 1/5 de O, et
de 4/5 de N, . Déterminer la température d’ébullition et la
composition de la vapeur en équilibre avec le liquide a cette
température.

3) Calculer la quantité et la composition de chacune des phases
en équilibre lorsque 10,0 mol d’air liquide sont portées a 80 K.

6 Diagramme isobare du 2-méthyl-
a

propan-|-ol et du propan-2-ol
Le diagramme isobare du mélange binaire formé par le
propan-2-ol C3HgO (noté 2) et du 2-méthylpropan-1-ol C4H ;7O
(noté 1) est donné au document ci-apres ; la composition est
exprimée en fraction molaire.

1) Déterminer les températures d’ébullition de ces deux
alcools ; identifier la courbe d’ébullition et la courbe de rosée.

2) On chauffe, sous 1,0 bar, un mélange A contenant 1,5 mol
de propan-2-ol et 3,5 mol de 2-méthylpropan-1-ol. Déterminer :
a) la température a laquelle commence I’ébullition, et la com-
position de la premiere bulle de vapeur qui se forme ;

b) la température a laquelle se termine 1’ébullition, et la com-
position de la derniere goutte de liquide qui disparait ;

¢) les quantités de vapeur et de liquide en équilibre a 100 °C,
et la composition de chacune des phases.

3) Déterminer la température a laquelle commence 1’ébulli-
tion et la composition de la premiere bulle de vapeur qui se
forme lorsqu'un mélange de composition, en fraction mas-
sique, wy(€) = 0,40 est chauffé.

4) On réalise la distillation fractionnée d’un mélange B équi-
massique en ces deux alcools. Déterminer :

a) la fraction molaire du propan-2-ol dans ce mélange, et la
température d’ébullition commencante ;

b) le nombre théorique minimal de plateaux que doit com-
porter la colonne a distiller.

£6(°C)
p =1,0 bar
100 @
)
90
X2
805 0,2 0,4 0,6 0.8 L0~

; . *Diagramme isotherme
acétone-chloroforme

Le tableau suivant donne les pressions partielles d’acétone
(Pacét.) et de chloroforme ( ppy ) en équilibre, a 35 °C, avec
leur solution, pour diverses compositions exprimées en
fractions molaires :

Xent.(€) 0 020 | 040 | 0,60 | 0,80 | 1,00
pen(mmHg) | 0 35 82 142 | 219 | 293
PacmmHg) | 347 | 270 | 185 | 102 | 37 0

1) Les températures d’ébullition de ces deux corps purs, sous
1,0 bar, sont de 61,2 °C et 56,2 °C ; attribuer ces deux tem-
pératures en justifiant votre choix.

2) Tracer le graphe donnant la pression totale p du systéme
en fonction de xcp (€). En déduire la pression a laquelle com-
mence a bouillir, a 35 °C, un mélange ayant une fraction
molaire en chloroforme égale a 0,15.

3) Pour chaque couple de pression donnée, déterminer la com-
position de la phase gazeuse, soit x.p; (v), puis tracer
P =f(xcn.(v)). Préciser la particularité du diagramme binaire
ainsi tracé.

4) Indiquer s’il est possible de séparer un mélange d’acétone
et de chloroforme par distillation isobare.



5. Equilibres liquide-vapeur (MP-MP*)

80_ Diagramme isobare du sulfure
de carbone et du méthanoate d’éthyle

Le diagramme isobare du mélange binaire formé par le
sulfure de carbone (noté 1) et du méthanoate d’éthyle
(noté 2) est donné au document ci-dessous ; la composition
est exprimée en fraction molaire.

A6(°C)

p =1,0 bar

X2

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

1) Indiquer lequel de ces constituants a la pression de vapeur
saturante la plus élevée.

2) Préciser les coordonnées du point Az et les propriétés que
présente le mélange de composition xp4; .

3) Tracer les courbes de refroidissement des mélanges gazeux
de composition x(v) =0 ; xo(v) =0,20 ; x2(v) = x4, ;
xp(v) = 0,70 et xp(v) = 1,0, en précisant les températures
remarquables.

4) Indiquer les compositions du distillat et du résidu obtenus
lors de la distillation d’un mélange lorsque, initialement :
a) x(€)=0,10 ;

b) x(€) =0,70 .

%, Diagramme isobare eau-acide nitrique

Le diagramme binaire isobare de 1’eau et de 1’acide nitrique
est donné au document ci-apres ; la composition est expri-
mée en fraction massique.

1) Préciser le nom donné : au point A ; a la courbe (1) ; a la
courbe (2). Déterminer les coordonnées de A ; calculer la
fraction molaire de I’acide nitrique en ce point.

2) L’analyse d’un échantillon du mélange obtenu lors de la
préparation industrielle de I’acide nitrique donne :

* quantité totale d’eau et d’acide nitrique n = 4,00 mol ;

* quantité d’acide nitrique NHNO3 = 0,30 mol .

Déterminer la température a laquelle ce mélange commence
a bouillir.

3)Onportea 6'=110 °C I’échantillon analysé ci-dessus ;
calculer la masse et la composition de chacune des phases
alors en équilibre.

A68(°C)
140

130
120
110 L
100

90
80
HNO,

70 >
0 0,5 1,0

(D’aprés Concours communs Polytechniques MP.)

'Z,Q Diagramme isobare toluéne-eau

Le diagramme binaire isobare tolu¢ne(C7Hg)-eau est donné
au document ci-dessous ; la composition est exprimée en
fraction molaire d’eau.

A 6(°C)
L p =1,0 bar
100
90
H

80

Xeill

0 0,5 1,0~

1) Comment appelle-t-on le point H ? Préciser ses coordon-
nées en fraction molaire et en fraction massique.

2) Tracer les courbes de refroidissement pour des mélanges
de vapeur de compositions Xequ(V) = 0,20 ; Xeau(V) = xg et
Xeau(V) = 0,60, en précisant les températures de changement
de pente et les especes en équilibre.

3) On refroidit, jusqu’a 90 °C, une quantité n = 10,0 mol
d’un mélange de vapeur d’eau et de toluene de composition
initiale xea,(v) = 0,70. Calculer la quantité et la composition
de chacune des phases alors en équilibre.
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Exercices

UTILISATION DES ACQUIS

':I;L *Entrainement a la vapeur

L’eau et le bromobenzene CgHsBr sont totalement non mis-
cibles a I’état liquide. Les pressions de vapeur saturante de
I’eau et du bromobenzene en fonction de la température sont
données dans le tableau suivant :

6cC) |30 | 40| 50| 60| 70| 80| 90 | 100
E3

Peau 32 | 55| 92| 149 | 233 | 355 | 525 | 760
(mm Hg)

£

Pcuser | 6 | 10| 17| 28] 44| 66| 98 | 141
(mm Hg)

1) Tracer les graphes p¥,, =/f(6) et p¢ cHsBr =8(0) -

2) On considere un systeme dans lequel les deux liquides sont
en équilibre avec la vapeur a la température 6 et sous une
pression p. Tracer, en justifiant, le graphe p = h(6) .

3) Déduire de ces graphes la température d’ébullition d’un
mélange eau-bromobenzene, sous une pression de 760 mm
de Hg, et la composition de la phase vapeur a I’ébullition.

4) En admettant que toute la vapeur récupérée lors d’un
entrainement a la vapeur soit recondensée, déterminer la
masse d’eau et de bromobenzene ainsi obtenue a partir d’une
masse m = 100,0 g de vapeur.

/L% *Entrainement de I’aniline
a la vapeur d’eau

Le mélange eau HyO-aniline C¢H7N présente un point hété-
roazéotrope a 98,5 °C, la pression partielle de I’eau a cette
température étant de 717 mm de Hg et celle de I’aniline de
43 mm de Hg. Sous une pression de 760 mm de Hg, I’eau
bout a 100 °C et I’aniline a 184 °C.

1) Déterminer la fraction massique en aniline de la vapeur
dans le cas du mélange hétéroazéotrope.

Tracer I’allure du diagramme binaire isobare 6 = f(Weqy),
sous 760 mm de Hg, pour le mélange eau-aniline.

2) Indiquer la nature du liquide qui apparait lors du refroi-

dissement isobare d’une vapeur eau-aniline de fraction
molaire :

a) Xapiline = 0,05 ;
b) Xaniline = 0,30 .
3) A I’aide d’un dispositif analogue 2 celui présenté dans le

cours au document 32, on souhaite extraire de I’aniline d’un
mélange dont elle est le seul constituant volatil.

Déterminer la masse d’eau minimale nécessaire pour
extraire une masse m = 1,00 kg d’aniline.

/!vé” **Dijagramme isotherme

On considere le systeme méthanol (CH3OH)-tétrachloromé-
thane (CCly) a 20 °C. L’analyse des phases gazeuse et liquide
pour diverses compositions initiales conduit au tableau
suivant :

xC(IgOH 1,0 0,90 0,80 0,70 0,60 0,50
xc(‘v*g"“ 1,0 0,65 0,55 051 | 049 0,48
pbar) | 0126 | 0,178 | 0200 | 0207 | 0,210 0,211
YCH0H | () 40 0,30 0,20 0,10 0

()
xc("f;"“ 0,47 0.46 0,45 0,43 0
p(bar) | 0211 0,210 0,209 0,204 0,119

1) Indiquer les pressions de vapeur saturante du méthanol et
du tétrachlorométhane a 20 °C.

2) Tracer les graphes p =f(xcH;0H(V)) €t p=g(xcH;0H(Y)) -
En déduire les coordonnées du point azéotrope.

3) On considere une quantité n =5 mol d’un mélange liquide
de tétrachlorométhane et de méthanol de composition
xCH3OH(€) = 0,35 °

a) Déterminer sa pression d’ébullition commengante, sa
pression d’ébullition finissante et la composition de la der-
niere goutte qui disparait.

b) Déterminer la quantité et la composition de chacune des
phases en équilibre sous une pression p = 0,200 bar .

4) On considere un mélange liquide obtenu en mélangeant
une masse m| =220 g de tétrachlorométhane et une masse
my =100 g de méthanol. Déterminer la masse et la compo-
sition de chacune des phases en équilibre sous une pression
p=0,190 bar .



Diagrammes
d’Ellingham

Jnlro By

Les métaux, a I’exclusion des métaux nobles

(Cu, Ag, Au, Pt, Pd, Ir, Hg...), ne se rencontrent que tres
rarement dans la nature a l’état de corps simples (métal
natif). Leurs minerais sont des formes

combinées oxydées (oxydes, halogénures, carbonates,
phosphates, sulfures, sulfates, nitrates...).

Certains éléments chimiques apparaissent en outre sous
des formes anioniques : I’aluminium dans la bauxite,

le silicium dans les silicates, par exemple.

Leur extraction s’avere relativement complexe dans
la mesure ot les procédés industriels mis en jeu font,
en général, intervenir plusieurs étapes.

Avec les carbonates et les sulfures, la premiere étape
consiste en une calcination a température peu élevée
avec libération de dioxyde de carbone

pour les premiers, et un grillage a l’air avec
formation de dioxyde de soufre pour les seconds.

L’extraction du métal intervient le plus souvent

par réduction de I’oxyde métallique, d’ou l’intérét de
bien connaitre les équilibres de formation des différents
oxydes afin d’établir les conditions thermodynamiques
qui régissent leurs éventuelles réactions avec divers
agents réducteurs, d’une part, le processus de
corrosion par voie seche des métaux par suite

de leur oxydation a [’air, d’autre part.

Les aspects cinétiques
de ces réactions, bien qu’importants a température peu
élevée, ne sont généralement pas pris en compte.

Les conséquences en sont examinées au point de
vue industriel, les réducteurs usuels étant alors le
carbone C, le monoxyde de carbone CO

et le dihydrogene H, .

OBjECTIFS

m Savoir reconnaitre les réactions rédox par
voie seche.

m Savoir alors établir, a partir des données
thermodynamiques, I’équation d’Ellingham
qui décrit I’évolution thermique d’un couple
rédox oxyde/corps simple.

m Utiliser cette équation pour définir le seuil
de corrosion d’un métal par le dioxygene.

m Savoir utiliser le diagramme d’Ellingham
pour comparer les couples rédox oxyde/
corps simple entre eux, et en déduire les
conditions de réduction d’un oxyde, par un
corps simple (métal, non métal) ou un autre
oxyde, par voie seche.

m Savoir construire et interpréter le
diagramme d’Ellingham pour les chlorures,
les sulfures...

m Préciser les conditions thermodynamiques
et cinétiques d’utilisation des principaux
réducteurs industriels.

PRI’EREQUIS

m Notions d’oxydant et de réducteur
(cf. 1" année).

m Grandeurs standard de réaction : ArHO,
A:SO, ACY, AGO (cf. chap. 2).

m Enthalpie libre (c¢f. chap. 1) et affinité
chimique d’une réaction (cf. chap. 3).

m Déplacements d’équilibres (cf: chap. 4).
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I Réactions rédox par voie séche

I.1. Oxygéne et oxydes

I.1.1. Oxygéne

Dans I’écorce terrestre dont il constitue 1’élément le plus abondant (46,4 %

. o . s volume
en masse), loin devant le silicium (27,7 %) e.t I’aluminium (8,1 %), l’elemegt gaz formule (en %)
oxygeéne est présent sous forme d’oxydes solides et d’eau. Il représente aussi, ((*) en ppm)
sous forme de dioxygene au sol (doc. 1) et d’ozone dans la stratosphere, 23 % )

> N diazote N, 78,09
de 1a masse de I’atmosphere.
L. . . . . e L, . S . dioxygene (0] 20,95
Réactif de base de I’industrie, le dioxygene utilisé est généralement celui de 1’ air = 2
quand la présence de diazote n’est pas génante. Dans le cas contraire, le dioxygéne argon Gl ey
est essentiellement obtenu, a I’état liquide, par distillation fractionnée de I’air. Dans dioxyde CO, 0,03
Iindustrie chimique, le dioxygéne est principalement utilisé en sidérurgie (60 m3 de gt soe
. N 2 9 . . < . 2 z *
de dioxygene consommés par tonne d’acier produit) et en synthese organique (métha- néon Ne 18©)
nol, éthanal...) ou minérale (oxydes, explosifs...) ; il sert aussi de comburant hélium He 5,20
(soudure au chalumeau en chaudronnerie, fusées spatiales, domaine de la santé). méthane CHy4 1,1
krypton Kr 1,19
I.1.2. Oxydes dihydrogene H, 0,50
Les oxydes, de formule générale MXO:V , résultent de la combinaison de 1’oxygene hémioxyde N0 027
avec un autre élément : seuls les premiers gaz nobles (He, Ne, Ar) ne donnent pas d’azote 2 b
de combinaisons. De trés nombreux métaux (alcalins, alcalino-terreux, Al, Cr, Mn, d
. o o ok monoxyde Co 0,19®
Fe...) etnon-métaux (B, S, P, C, Si) briilent dans le dioxygene. Tres fréquemment elearbont 0
exothermiques, les réactions chimiques mises en jeu, dites réactions de combus- <énon Xe 0.08®
tion, sont fortement lies aux conditions cinétiques ; selon les cas, elles s’averent o 0’01 ®
lentes (Al a froid, Fe porté au rouge) ou vives (apparition d’une flamme). Elles sont OZone 3 ’

parfois spectaculaires, puisque souvent spontanées dans le cas des alcalins (feux  pge. 1. Composition moyenne de 'air
de sodium, hantise des exploitants des centrales nucléaires a surgénérateur). Les  sec au sol (1 ppm équivaut a 10+ %).
métaux nobles (colonne 11 du Tableau périodique), les halogénes (colonne 17) et La teneur en vapeur d’eau, de 0,53 % en
I’azote (2 I'exception de la formation des oxydes NO, dans la haute atmosphere) — moyenne, atteint parfois 5 % sur les cotes
ne réagissent qu’indirectement. équatoriales Sous-le-Vent.

Les composés oxygénés se caractérisent, suite a la tres forte électronégativité
de I’élément oxygene (x(O) = 3,5), par la présence, au moins formelle, d’ions
oxyde 02~ (n.o. = —II), avec pour seules exceptions le fluorure OF, (n.o. = + II)
ou les peroxydes, tels HyO,, et superoxydes, comme KO,, qui comportent
respectivement les groupements O%‘ et 03.

En outre, le caractere acide ou basique d’un oxyde M, Oy, en solution aqueuse
dépend, dans une large mesure :

* de la différence d’électronégativité Ay = y(O) — y(M) entre I’oxygene et ’élé-
ment M considéré : oxyde ionique a caractere basique si Ay est important, oxyde
covalent a caractere acide si Ay est faible ;

7 . £ \7
» du degré d’oxydation™) de M dans I’oxyde M,O,, (n.o. (M) =2 =| : renforcement . .
udeg Xy Y *=y (M) X (*) Les notions de degré d’oxydation et
du caractere acide lorsque n.o. augmente, d’ou I'intérét de bien identifier la valeur de nombre d’oxydation sont strictement
n.0. & partir du nom méme de 1’oxyde considéré (doc. 2). €quivalentes.
Remarque :

Certains oxydes se caractérisent par la présence simultanée d’'un méme élément a
deux degrés d’oxydation différents. C’est le cas de la magnétite Fe30,4 dans laquelle
le fer présente les n.o. + 11 et + III (un ion Fe** et deux ions Fe3*).
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6. Diagrammes d’Ellingham

xly n.o. préfixe exemple nom usuel nom officiel

0,5 +1 hémi CLL,O hémioxyde de chlore oxyde de chlore (I)
1,0 +1I mono NiO monoxyde de nickel oxyde de nickel (II)
1,5 + 111 sesqui Cr03 sesquioxyde de chrome oxyde de chrome (III)
2,0 +1V di MnO, dioxyde de manganese oxyde de manganese (IV)
2,5 +V - V,05 pentaoxyde de divanadium oxyde de vanadium (V)
3,0 + VI tri SO;3 trioxyde de soufre oxyde de soufre (VI)
35 + VII - Re,07 heptaoxyde de dirhénium oxyde de rhénium (VII)
4,0 + VIII tétra 0s0y4 tétraoxyde d’osmium oxyde d’osmium (VIII)

Doc. 2. Nomenclature des oxydes M, Oy en Chimie minérale.

I.2. Réactions et couples rédox

De tres nombreuses réactions chimiques conduisent a la formation d’un oxyde M,0,,
par combustion d’une espece B dans le dioxygéne gazeux(*). Selon la nature de B,
elles se décomposent en trois catégories :

* B est un métal, le manganese par exemple (n.0.(Mn) =0) :

2 Mn(s) + Oy(g) = 2 MnO(s) (no.=+1I) (A
4Mn(s) +3 0x(g) = 2Mny03(s) (no.=+1II) (B)
Mn(s) + Ox(g) = MnOy(s) (no.=+1V) (O)
4 Mn(s) +7 Ox(g) = 2Mny0O5(s) (n.o.=+VII) (D)
* B est un non-métal, le phosphore par exemple (n.0.(P)=0):
P4(s) +3 Oa(g) = P404(s) (no.=+1II) (E)
Py(s) +50x(g) = P4O10(s) (no.=+V) (F)

'

* B est un sous-oxyde M, Oy, de degré d’oxydation n'.0.(M) = 2% < no.(M):
(n"o.=+1II) 2 Mny03(s) +4 Oo(g) = 2Mny07(s)  (n.o.=+VII) (G)
(n"o.=+1II) P4Og(s) +2 O(g) = P4O0q(s) (no.=+V) (H)

Dans toutes les réactions (A) a (H), I’élément oxygene, qui atteint son état d’oxy-
dation minimal — II, gagne formellement deux électrons, il est donc réduit.

Ces électrons ne pouvant provenir que de I’espece B elle-méme, il y a nécessai-
rement oxydation de celle-ci, le degré d’oxydation n.o. de I’'un des éléments consti-
tutifs de B (Mn ou P dans les exemples précédents) augmentant alors.

Par analogie avec les réactions rédox en solution aqueuse vues en premiere année :
a Ox(aq) + ne” = b Red(aq) ()
I’espece B constitue alors 1’espece réduite d’un couple rédox dont I’oxyde
M, 0, est I’espece oxydée conjuguée.
Dans ces conditions, 1’association d’une espece oxydée, I’oxydant Ox;
(Ox;= M,0,), et d’une espece réduite, le réducteur Red; (Red; =M, M Oy), se
traduit par une relation générale de la forme :
a' Ox; =b'Red; + n 0(g) B)

dans laquelle les deux membres conjugués d’un couple rédox sont liés par I’inter-
médiaire du dioxygene™*™). Selon la nature de B, le couple Ox;/Red, sera noté
M,Oy/M ouM,O,/M, Oy .

(*) Les équations s’écrivent normale-
ment, en accord avec les recommanda-
tions de I’'U.I.C.P.A., avec des nombres
steechiométriques V; entiers les plus
petits possibles.

(**) Dans toute la suite de ce
chapitre, il ne sera fait aucune
différence entre le caractere de
la liaison chimique de 1’espece B
(de n.o. = 0) métal et celui du non-métal.
La terminologie corps simple s’applique
indifféremment a un métal ou a un non-
métal.

(**%) Selon la définition donnée en pre-
miére année, la réaction (ff) comporte en
fait deux couples rédox :

* le couple MOy /M, ou intervient la
variation An.o. du nombre d’oxydation
de I’élément M ;

¢ le couple O/ M,O,, ou intervient la
variation An.o. du nombre d’oxydation
de I’é1ément oxygene.

Nous particularisons I’étude du couple
MO, /M.
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Ce type de réaction () peut étre généralisé par remplacement du dioxygene par une
autre espece, gazeuse ou solide (cf: § 3.3.) et porte le nom de réaction rédox par
voie séche.

11 constitue alors la généralisation a des réactions solide-gaz (tels les exemples (A)
a (H) précédents, mais aussi a des réactions liquide-gaz ou gaz-gaz
(cf: § 2.2.1.)) de la notion de couple rédox, limitée jusqu’ici au domaine des solu-
tions aqueuses. Toute notion développée sur les réactions rédox en solution aqueuse
peut ainsi s’étendre aux réactions rédox par voie seche.

Le fait qu’un méme élément, par exemple le manganese dans les réactions (A) a
(D), puisse posséder plusieurs degrés d’ oxydation stables rend impérative la connais-
sance des conditions d’existence des différentes especes auxquelles il participe.

L’étude des équilibres chimiques nous apprend (cf. chap. 3 et 4) que ceux-ci dépen-
dent a la fois de la quantité des réactifs en présence, et en particulier de celle du
dioxygene, et des fonctions thermodynamiques de 1’équilibre considéré.

La comparaison directe, d’un systéme a 1’autre, des conditions de formation des
divers oxydes a partir des corps simples correspondants, implique de se placer dans
des situations ou I’'un des parametres mis en jeu sert de référence.

D’ou:

Par convention, I’équation de la réaction d’obtention d’un oxyde de for-
mule M, O, a partir d’un corps simple M (ou d’un sous-oxyde M, Oy)
s’écrit en faisant intervenir une mole de dioxygene :

2XM + O)g) = M0, AGY (1)

Cette convention oblige souvent a faire apparaitre des nombres steechiométriques
fractionnaires dans les équations.

Ainsi, les équations (A) a (H) se réécrivent :

2Mn(s) + Ox(g) = 2MnO(s) A
M) +0x(®) = 5 MnOs(s) B)
Mn(s)+Ox(g) = MnOs(s) )
2 Mn(s) +Ox(g) = 2 MnyO(s) ')
1P +0x) = TPO4(5) E")
1P +0xe) = LP01) (F")
2V705(8) + O2(g) = 4VOx(s) (G")
TPOg(s)+0x(®) = % PsO1(s) H)

Construction des diagrammes
d’Ellingham relatifs aux oxydes

2.1. Approximation d’Ellingham

Dans ce paragraphe, nous considérerons particulierement le cas ol I’espece réduite
B est un corps simple (métal ou non-métal), celui ol elle est un oxyde de degré
d’oxydation inférieur s’en déduisant.



Les grandeurs thermodynamiques standard, qui caractérisent la formation de I’oxyde
M, Oy selon I’équation :

23M + Oxg) = 3M0, M
se relient entre elles a 1’aide de la relation classique (2.35) :

AGUT) = ALHYT) - T.ASUT)
avec, par définition (cf. 2.41 et 2.28) :

AHT) = X v A HT)
1

et: ASUT) =X v SUT)

ou AfH ?(T) et S?(T) représentent respectivement 1’enthalpie standard de
formation et I’entropie absolue molaire standard ™ de toute espéce B; (réactif
ou produit) qui intervient, affectée du nombre steechiométrique algébrique v;, dans
I’équilibre considéré.

Les tables de données thermodynamiques donnent, a une température déterminée
70 (en général TO = 298,15 K), les valeurs des enthalpies standard de formation
A¢HO et des entropies absolues molaires standard S9. Pour la réaction (1), puisque
AsHO(T0) est, par définition, nulle pour un corps simple dans son état standard de
référence, ce qui est le cas du dioxygene, il vient alors :

2

AHYT) = 5 Afﬂj%oy -2% AcHY (6.12)
2

ASUT) = S}ony -2% Shi- 59, (6.1b)

Si M est un corps simple dans son état standard de référence, AfH/?/[ =0;
I’expression (7.1a) se réduit alors au seul terme 1ié a la formation de 1’oxyde.

La valeur de ces grandeurs, a la température 7, s’obtient généralement a 1’aide des
relations de Kirchhoff (cf. 2.25 et 2.30) :

T
AHOT) = AHYTO) + f JACHT). AT
T

T\ 0
ACYUT
ASUT) = ASUTO) + f %() ar’
TO

ou la capacité thermique standard de la réaction, Ang(T), du type de I’équation
(2.23), est:

2 X
AC)(T) = 5 CPmo, 25 Cou— Cho, (6.2)
Or, le plus souvent, méme pour de larges écarts de température entre 70 et T':

T 0
T AC(T
f LACHT). AT << AHXTO) et L() AT << ASYT)
T 70 T
Aussi, une hypotheése simplificatrice, appelée approximation d’Ellingham
(cf chap. 2), consiste a négliger les termes résultant de I’intégration de ArC[(,)(T),

et se traduit en pratique par :

AHYT) = A H(T®) (6.32)
ASUT) = A, SUT?) (6.3b)

6. Diagrammes d’Ellingham

(*) Dans ce chapitre, afin d’alléger 1’écri-
ture, nous noterons S? I’entropie molaire
standard du constituant B; et non § (r)n i
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L’approximation d’Ellingham conduit donc a réécrire I’enthalpie libre standard de
réaction sous la forme :

A.GYT) = ALHYTO) - T. A S)T®) (6.4)

Cette approximation n’est valable que si aucun des constituants ne subit de
changement de phase™, car cette transformation s’accompagne toujours d’une
variation simultanée de I’enthalpie et de 1’entropie.

Sur tout intervalle ol aucun changement de phase ne se produit, AGXT) = a+ 8. T
est ainsi fonction affine de la température absolue, dont la pente J est égale a
I’opposé de la variation d’entropie standard de la réaction d’obtention de 1’oxyde.
En revanche, lors d’un changement de phase de M (ou de M,0y), A;S 0 est modi-
fiée (il en est de méme pour A.HY), ce qui entraine un changement de pente de
AGYT) .

Pour un couple oxydant-réducteur M, O,/M, I’ensemble des segments
formant le graphe A.G%T') constitue son diagramme d’Ellingham propre.
ArGY(T) s’exprime en kJ.mol™! de dioxygene, la référence étant, par
définition, une mole de dioxygene.

2.2. Tracé du diagramme

2.2.1. Signe de la pente

Considérons, ici, I’évolution de la courbe ArG(l)(T) = f(T) qui décrit, dans
I"approximation d’Ellingham, la formation de I’oxyde M, O, a partir du métal M,
en se limitant a un domaine de température ot aucun changement d’état physique
ne se produit pour des especes considérées.

Selon la valeur de ) v;(g) , qui caractérise la variation de quantité de matiére gazeuse

1 . . . A . . 7
au cours de la réaction (1), trois cas doivent étre successivement examinés :

M Cas o 21v;(2) >0

14
C’est le cas de I’oxydation du carbone en monoxyde de carbone ou celle du
protoxyde d’azote en monoxyde d’azote :

2C(s)+0y(g) =2CO(g) 2vi(@=+1

2vi@=+1

Ces équations traduisent un accroissement de la quantité de matiere gazeuse au
cours de la réaction. Le désordre augmentant, I’entropie de réaction est donc posi-
tive. La pente S8 de chacun des segments d’Ellingham correspondants est négative
(doc. 3a).

2N>0(g) + Ox(g) = 4NO(g)

M Cas ou 2, v;(g) <0
i
C’est le cas le plus fréquent puisqu’il apparait :
* lorsque M et M, Oy, sont en phases condensées (solides ou liquides) :

V() +0x(e) = V2050 Tvi(g)=-1

2Hg(0) +0y(g) = 2HgO(s)  Xvi(®)=-1

(*) Le diagramme de Clapeyron d’un
corps pur B décrit les transformations
physiques qu’il subit en fonction de la
pression p et de la température 7.

Si,a p¥=1bar et T=298K,
B se trouve a I’état solide, il passe, sous
I’effet d’un accroissement de la tempé-
rature, d’abord par I’ état liquide (fusion
a la température Ty, (B)), avant de par-
venir a I’état vapeur (ébullition a la tem-
pérature Ty,p(B)), 1a sublimation n’étant
que tres rarement observée.

Dans certains cas, la fusion est précédée
de transitions a I’état solide, a une tem-
pérature T (B) < Tys(B), avec passage
d’une variété allotropique a une autre
(exemples : structures graphite et dia-
mant du carbone, réseaux cubiques I et
F du fer).

Toutes ces réactions sont endother-
miques et mettent en jeu, a T
croissant, des enthalpies et des
entropies de réaction positives,
notées respectivement AquXO(Tqu),
AvapXO(Tvap)a AsubXO(Tsub) et
AeX(Ty), avec X0 =HO ou SO.

/

M A,GO (kJ. mol™)

> T (K)

Doc. 3. Influence de ¥, v;(g) sur I’évo-

lution de I’enthalpie fibre standard de
Jformation d’un oxyde M, Oy, en fonction
de la température dans I’ approximation
d’Ellingham.

@2 vi(@>0
(b) T vi(g) <0
©3Vi(@)=0




* lorsque certains constituants, autres que O, sont gazeux :
2CO(g) + Ox(g) =2 COx(g) 2vi(g)=-1
1

Ces trois équations traduisent une décroissance de la quantité de matiere gazeuse
au cours de la réaction. Cette fois, le désordre diminue quand la réaction avance, a
T et p constantes ; ’entropie de réaction est donc négative. La pente f de chacun
des segments d’Ellingham correspondants est positive (doc. 3b).

M Cas oi 2,v;(2) =0

l
Des exemples caractéristiques de cette situation correspondent a ceux de 1’oxyda-
tion du carbone au stade de dioxyde de carbone, ou du diazote a celui de monoxyde

d’azote :
C(s) + Ox(g) = COx(g) 2vi(@)=0
Ny(2) + Ox(g) = 2NO(g)  Xvi(2)=0

1
La quantité de matiere gazeuse reste constante au cours de la réaction ; la variation
d’entropie de réaction est alors tres faible (elle peut étre positive ou négative), de
sorte que la pente B des segments d’Ellingham est quasi nulle (doc. 3c).

2.2.2. Influence d’un changement d’état physique

Le raisonnement ci-dessous est conduit dans I’hypothese (la plus courante) ou M
est un corps simple (métal ou non), de température de fusion Tg,5(M) inférieure a
celle, Tyys(M,0,), de son oxyde M,O, (doc. 4). Soit respectivement AfusH?,,
et AfUSH,(l),,xov, les enthalpies standard de fusion du corps simple (a Tf,s(M)) et
de I'oxyde (a Tys(M,Oy)).

2.2.2.1. Changement d’état du corps simple M

Considérons, a titre d’exemple, le cas de la fusion. La description du phénomene
nécessite le calcul des grandeurs thermodynamiques de 1’équation (6.3) avant et
apres Tp(M).

B Pour T < Tps(M), I’équation (1) se formule :
2} MO+ = FMOE  Ti@=-1 @
Les expressions (6.3) sont alors telles que :
AHOT) = AHQTO et ASUT) = ASUTO)
B A Ty, (M), intervient la fusion du corps simple :
M(s) = M(£) (B)
Comme les deux phases sont en équilibre, leurs potentiels chimiques(™) sont égaux ;

il en résulte ici que ArGg = 0. Les expressions thermodynamiques correspondant
a cette réaction sont alors :

Ap HY
AHY = ApyHY et ASY= —Lus—M

Tfus M)

M Pour 7' > Ty(M), I’équation (1) correspond maintenant a :
2 MO +0x0) = FMO,0)  Twi@=-1 (O
Les expressions (6.3) s’écrivent alors :
AHOT") = AH(Tras(M)) et ASUT") = ASE(Trus(M))
L’équation (C) est une combinaison linéaire des équations (A) et (B) telle que :
©)=(4)-21B)

De telle sorte que I’application du Premier Principe de la Thermodynamique a la
transformation (C), en négligeant toujours 1’influence de la température sur

6. Diagrammes d’Ellingham

A T'(K)

M(g) + M,Oy(g)

Tvap (M xoy)
M(g) + M,0,(0)

Tvap (M)
M) + M,0,(¢)

Tfus(MxOy)
M(£) + M,0y(s)

Trys(M)
M(s) + M,Oy(s)

Doc. 4. Etats physiques des phases M et
M, 0.

L’ordre des changements d’état retenu
ici est le plus fréquent, mais d’autres
séquences sont possibles.

(%) Pour M(s), tps) = ,UIQ/I(S) ;
pour M(€), Upe)= :Ui(%/l(f)’
d’ou :

A Gp=A; Gloi’
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I’enthalpie de formation d’une phase donnée (hypothese d’Ellingham), conduit aux
expressions :

0 070y _ 5 x DrusHyy
ArSe (Trys(M)) = A SY(TY) -2 X 6.5a
ro¢C 1 fus oA y Tfus(M) ( )
AHQ (Truo(M)) = AcHA(T®) - 25 AgusH) (6.5b)

La continuité de la courbe d’Ellingham a la température de fusion Tp,y(M)
(point F ¢f. doc. 5) est assurée puisque : AG(Trus(M)) = AGA(Trys(M)) .

La relation (6.5a) fait apparaitre une diminution de 1’entropie de réaction d’Ellingham
AS9, de sorte que la pente de la courbe A,G)(T)=£(T) augmente lors de la fusion
du corps simple : il en est de méme lors de son ébullition a la température 7'y,,(M)
(le point figuratif serait alors noté E).

D’ou, plus généralement :

Lorsque, par élévation de la température, le corps simple M change d’état
physique (transition allotropique T, fusion F, ébullition E), la courbe
d’Ellingham A,G%T)=f(T) du couple rédox MOy /M présente un point
anguleux, avec accroissement de la pente.

2.2.2.2. Changement d’état de I’oxyde M, O,

La description du phénomene nécessite le calcul des diverses grandeurs thermo-
dynamiques de I’équation (6.3) avant et apres Ty,(M,0,) de I'oxyde :

B Pour Tty(M) < T' < Tty(M,O,), I’équation (1) se formule :

2L MO +0x(0) = MO, Zwil®=-1 (O

1
Les expressions (6.3) sont celles de la réaction (C) précédente.
WA TyM Oy), intervient la fusion de I'oxyde :
M,0,(s) = M,0,(0) D)

Comme (111,0,(5) = iy,0,(0)). AGD =0 ; il en résulte :
Atys HISIXOy

AHY = ApsHY 0. et ASY= i
1D fus’t M, Oy ™D Z}US(M)CO/V)

B Pour 7" > T(M,Oy), I'équation (1) est maintenant :
23 MO +0x(e) = FMONO Tvi@=-1 @
Les nouvelles expressions (6.3) s’en déduisent :
AHT") = AHR(Trs(M,0,)) et AS™T") = AP (Trus(M,0,))
L’équation (E) est une combinaison linéaire des équations (C) et (D) telle que :
(E)=(C) + 5 (D)

Le Premier Principe de la Thermodynamique conduit, dans I’hypothese d’Ellingham,

a:

0
% Apys HMXOy

0 — 0 - ry
ASE (Tfus(MxOy)) = ApSC (Trus(M)) + y Tqu(MxOy) (6.6a)
AcHE (Tros(M;0y)) = A HQ (Teos(M)) + 2 ApysHlly 0, (6-6b)

A AGO (kJ.mol ™)
T T T TEK)

Doc. 5. Evolution de la courbe
d’Ellingham ArG?(T) lors de la fusion du
corps simple : la pente du segment
d’Ellingham augmente.

A AGO (kKJ.mol™)
T TRMO) T TK)

Doc. 6. Evolution de la courbe
d’Ellingham ArG(l)(T) lors de la fusion
de l'oxyde : la pente du segment
d’Ellingham diminue.



Comme lors de la fusion du corps simple, il y a donc continuité de la courbe
d’Ellingham au changement d’état (point f ¢f. doc. 6). En revanche, I’augmenta-
tion de A,S se traduit, sur le diagramme, par une diminution de la pente de la
courbe d’Ellingham A.GX(T) = f(T) lors de la fusion de ’oxyde. Il en serait de
méme lors de son €bullition a la température T',,(M,0y), le point figuratif étant
alors noté e.

D’ou, plus généralement :

Lorsque, par élévation de la température,1’oxyde M, O, change d’état phy-
sique (transition allotropique t, fusion f, ébullition e), la courbe d’Ellingham
ArGo(T) =f(T) du couple rédox M, O,/M présente un point anguleux,
avec décroissance de la pente.

Remarque : Si, & la pression de référence p° =1 bar, la température d’ébullition
Tyap(M) d’un corps simple est généralement bien connue, il n’en est pas de méme
pour celle, Ty,p(MOy), d’un oxyde. En effet, les oxydes se décomposent tres
souvent, a l’état liquide, avec libération de dioxygene, bien avant d’atteindre
I’ébullition.

Le document 7 présente, a titre d’exemple, le diagramme ArGO(T) =f(T) relatif
aux couples B,O3/B, MgO/Mg et PbO/Pb. L’expression analytique de segments
de droite qui constituent ces trois courbes en sera recherchée en exercices, en uti-
lisant les équations générales établies ci-dessus et les valeurs numériques extraites
des Tables de données thermodynamiques.

Application 1

6. Diagrammes d’Ellingham

A AGO (kJ.mol ™)

1000 2000 3000
I 1 L—y

—300

— 600

—-900

®) -~

Doc. 7. Courbes d’Ellingham des
couples :

(a) B,O3/B ; (b) MgO/Mg ; (c) PbO/Pb .
La dénomination des points anguleux
des courbes d’Ellingham répond a une
double signification conventionnelle :
* caracteéres majuscules pour le corps
simple M, minuscules pour [’oxyde
conjugué M, Oy ;

e lettres correspondant a I'initiale du
changement de phase : T et t pour une
transition allotropique, F et f pour la
fusion, E et e pour I’ébullition (existent
aussi S et s pour la sublimation).

Diagramme d’Ellingham du zinc

Etablir la courbe d’Ellingham du couple ZnO/Zn entre
300 et 2 200 K, température vers laquelle la zincite ZnO
se décompose a lair.

Données :

* Enthalpies standard de formation (kJ .mol™!) :
AsHY0,) =0 ; AtHO(Zn) =0 ; AHO(ZnO) =—348,3 .
* Entropies standard absolues (J.K~!.mol™!) :

$9(0,) =205,0 ; $%Zn) =41,6 ; S°Zn0) =43,6.

o Températures de changement d’état (K) :
Ttus(Zn) = 693 ; Tyap(Zn) =1 180.

* Enthalpies de changement d’état (kJ .mol™!) :
ApsHO(Zn) = 6,7 ; AyypH(Zn) = 114,8..

Du fait de la décomposition de I’oxyde ZnO avant sa
fusion, les seuls changements d’état physique obser-
vables sont la fusion F et I’ébullition E du zinc.

Les équilibres a considérer sont alors :
* Pour T < Tpy(Zn):

2 7n(s) + Ox(g) = 2 ZnO(s) AGUT) ()
¢ A T=Ty(Zn):
Zn(s) = Zn({) AGHT)  (B)
* Pour Tys(Zn) < T < Typp(Zn) :
27n0(6) + 0x() =27Zn0(s)  AGHT) (0)
* A T=Tyy(Zn):
Zn(¢) = Zn(g) AGHT) (D)
* Pour Tyup(Zn) < T < Tyec(ZnO) :
27n(g) + 0x(g) =27n0Gs)  AGHT) (E)

1) Pour T < Tjys(Zn) , I’équation d’Ellingham est du

type:  AGUT)=AHYT)-T.ASUT)

avec: AHNT) =2 AtHY0=—696,6 kJ.mol™!

et:  ASYT)=2S5%0-2 S9-S0,
=-201,0J.K"!. mol™!

soit:  AGY(T)=-696,6+0,201.T (kJ.mol"!) (1)
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2) A T=Tp(Zn), A,G% (Tius(Zn) =0, d’o :
AHY = ApyeHY = 6,7 kI .mol™!
et: ASY= Bigs Hi _ 9,67 J.K~!.mol!
Ttys (Zn)

Les phases Zn(s), Zn(€), ZnO(s) et O»(g) sont alors en
équilibre :
(€)=@A)-2(B)
d’ou:
AHXT) = AHT) — 2 AgysHy = — 7100 KJ . mol!

ASH(T) = ASQ(T) -2 AS% =—2203 1. K~ .mol~!
Pour  Tgy(Zn) < T < Tyup(Zn) , I’équation
d’Ellingham se formule :

AGY(T) =-710,0 + 0,220. T (kJ.mol")) (2)

3) A T=Typ(Zn), AGP (Tyyp(Zn)) =0, d’oi :

Ang (T) = AvapH%n = 114,8 kJ. mOl_l

0
AVap HZn

_ -1 -1
Tvap(zn) =97,3J.K*.mol

et: AISOD =

Les phases Zn({), Zn(g), ZnO(c) sont en équilibre avec
le dioxygene :

(E)=()-2D)
d’ou:

AHE(T) = AHE(T) =2 AgpH 9 =~ 939.6 kJ . mol™!
ASUT) = ASU(T) -2 ASY) =-4149 7. K. mol!
Pour Ty,p(Zn) < T < T4c(ZnO) , la courbe d’Ellingham

a pour équation :
AGYT) =-939,6 +0,415.T (KJ.mol") (3)

Le document 8 résume ces résultats.

A AGO (KI.mol ™)
500 1000 1500 2000 7(K)

1 1

—200 ! !
1 1
1 1

— 400 |
1

— 600 F

Doc. 8. Courbe d’Ellingham du couple ZnO/Zn.
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» Pour s’entrainer : ex. I, 2 et 3.

v=1

1
2% M(s ou )+ Ox(8) =3 2 M0, (s ou )

a 2y

MO,
A(T)=-AG’ - RT.In o
ag” - ao,

Po

0 *
AGY(T) =RT.In—
p

2.3. Domaines de stabilité des espéces d’un couple

Dans un systeme tel que les trois especes, M(s ou €), M, Oy(s ou ) et Oy(g), sont
en présence, la variance, calculée en appliquant la relation (4.1), vaut :

Il existe donc une relation univoque p =f(T) qui décrit I’équilibre qui les lie. Si
celui-ci est défini par 1’équation (1), le sens 1 correspond a la formation de 1’oxyde :

1

A la température T, I’affinité chimique s de ce systéme, donnée par I’équation
(3.15), fait intervenir les activités ay du corps simple, ay; o, de I’oxyde et ag, du
dioxygene : (

(6.7)

Comme M et M, O, sont deux phases condensées pures (solides ou liquides) et que
le dioxygene est assimilé a un gaz parfait, il en résulte que :

Po,
AT)=—AGO—RT.In Q = - A,G" + RT.In —2

0

En définissant par pg, , la pression en dioxygene a I’équilibre (A(7) =0), il vient :
éq

(6.8)




de sorte que :

L’affinité chimique d’un systéme associant un métal M et son oxyde MO,
a I’état condensé (solide ou liquide) en présence de dioxygene ne dépend
que de la pression de ce gaz a une température donnée :

K" Po
A(T)=RT.In—~ =RT.1 Z
(T) n5 npo2éq

(6.9)

Trois cas sont alors a considérer selon la valeur de la pression en dioxygene :

* Pour po, =P0y, soit O = K9 il résulte que A(T)=0.
Les trois phases sont en présence ; le systeme est en équilibre. Le point figuratif

du systéme se trouve sur la droite d’équilibre. A la température 7, il s’ agit du point
S (doc. 9).

* Pour po, >Pogy, - AT)>0.
Le systéme tend a évoluer naturellement dans le sens de la formation de 1’oxyde
(sens 1). Si, a la température 7, la pression du dioxygene est maintenue supérieure
a la pression d’équilibre, tout le métal est oxydé. L’espace situé au-dessus de la
courbe d’équilibre constitue ainsi le domaine de stabilité de ’oxyde MO,
(exemple : point S, cf. doc. 9).

* Pour po, <P03 > AT)<0.

Le systeme tend a évoluer naturellement dans le sens de la réduction de I’oxyde
(sens 2). Si, a la température 7, la pression du dioxygene est maintenue inférieure
a la pression d’équilibre, tout 1’oxyde est réduit. La surface située en dessous de la
courbe d’équilibre constitue donc le domaine de stabilité du corps simple M
(exemple : point S3, cf. doc. 9).

D’ou, en conclusion :

La courbe d’Ellingham représente le lieu des points ou, en fonction de 7,
un réducteur Red est en équilibre avec sa forme oxydée Ox en présence
de dioxygene. Le réducteur Red est stable en dessous de cette courbe,
I’oxydant Ox au-dessus.

Awpplication 2

Oxydation de I’argent

Un récipient, de volume V variable, contient initiale-
ment 1,00 mol d’argent et 0,40 mol de dioxygene.

1l est maintenu a la température constante T =500 K,
pour laquelle I’argent et ’oxyde d’argent (I) sont des
solides.

Données :

1) Déterminer la pression d’équilibre Po,,, correspon-
dant a I'oxydation de ’argent par le dioxygéne.

2) Etablir la loi de variation de la pression p du systéme
lorsque le récipient subit une compression de

volume de la valeur initiale V; =10,0 L jusqu’a la
valeur finale Vi=1,0L.

« AtH%(Agy0) =-31,1 kJ.mol™!) :
* Entropies standard absolues (J . K-!.mol™}) :
S%Ag) =426 ; S%AAg0)=121,3 ; $9%0,)=205,0.

6. Diagrammes d’Ellingham

A AGYT) (kJ.mol ™)
NEh RT.In (po,/p") T T(K)
- : >
1
M,0, .
+ +5;
0, : M
T Sl +
*S;3 0
% !

Doc. 9. Domaines de stabilité du corps
simple M et de I"oxyde MOy . En ordon-
nées sont portées les grandeurs A,GY(T)
et RT.In (po, Ip%) dont I'homogénéité
est établie a la relation (6.8) (cf. aussi

§3.1).
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1) La réaction a considérer a pour équation :
4 Ag(s) + 02(2) =2 Ag20(s)
L’enthalpie libre de réaction est alors :

AGUT) = ALHUT) - T.AST)
avec : AHOT) =2 AtHRg,0 = - 62,2 kJ .mol™!
ASUT) =2 83,0 -4 5R¢— S0,

= -132,8 J.K"".mol™!

D’apres I’équation (6.8), I’oxydation de I’argent se pro-
duita 7=500K, pour :

AGYT)
RT

~ 62,2 +0,1328 x 500
8,314.107 x 500

Po,> Po,, = plexp

Soit : P0,> 2,75 bar

2) » Le dioxygene étant assimilé a un gaz parfait, la
pression initiale p; du systéme est donnée par :
RT _ 0.4x 8,314 x 520

|4 10. 10
=1,66.10° Pa = 1,66 bar

pi=n02'

Puisque p; <po, ,iln’y a pas d’oxydation au départ.
éq
» Comme la quantité n; de dioxygene reste constante tant

que I’oxydation n’intervient pas, la pression augmente
sous I’effet de la compression (doc. 10).

Numériquement (avec V en litres) :

16,6
p=ni.¥ =y bar

Vi W, Vi Vi

Doc. 10. Evolution de la pression dans le récipient.

* L’oxydation débute lorsque p = POy, -

16,6
po. = 605L.

28q

Ceci correspond a Vy =

* La variance du systeme est égale a 1 ; comme la
température est fixée, sa pression reste constante
(p= POzéq) pendant I’oxydation.

* ’oxydation s’acheve lorsque tout I’argent a été oxydé,
ce qui implique la disparition de An =0,25 mol de O, .
Il en reste donc ny = 0,15 mol .

Le volume du récipient est alors :

V2=n2.p1§)T =227L

“6q
* Au-dela, le récipient contient 0,50 mol d’oxyde
d’argent et 0,15 mol de dioxygene. D’ot :
p=nj. R—VT s % bar (avec Ven litres).
La pression finale atteinte pour Vy=1L est alors telle
que :
ps= 6,24 bar

Applications des diagrammes
d’Ellingham

Le document 11 représente les diagrammes d’Ellingham relatifs a 1’oxydation par
le dioxygene de divers réducteurs Red; en I’espece conjuguée Ox; correspondante(").

Des graphes représentant y = RT.1In (po,/ pY) sont également superposés aux
graphes ArG?(T) =f(T) caractéristiques de po, = POy - Leur utilisation va étre
précisée.

Outre la détermination des domaines de stabilité relatifs du métal M et de son oxyde
MO, développée au paragraphe 2.3., il est alors possible d’étudier la corrosion
du métal M par le dioxygene (cf. § 3.1. et § 3.2.) ainsi que la capacité de réduction
d’un oxyde par un corps simple (cf. § 3.3.).

Nous nous limiterons dans cette étude au cas ou O est le seul gaz présent ; le cas
ou M (ou M,0,) est gazeux sera signalé en remarque.
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(*) L'expression (6.1b) qui décrit I’en-
tropie de la réaction d’obtention de
I’oxyde M, O, a partir d’un corps simple
M, peut se réécrire :

2 @0 0
ASYT)=[3 Sth0, -2 S|,

Lorsque M et M,O, sont des phases
condensées, leurs entropies absolues sont
faibles et :

2 0 X ¢0
[y Sho,-2% SM] <<59,

I1 en résulte que ArS?(T) =— S%z ,ce
qui explique qu’aux températures peu
élevées, les segments de droite
d’Ellingham qui caractérisent les divers
couples Ox;/Red; soient sensiblement
paralleles lorsque les deux especes M et
MOy sont solides ou liquides.




6. Diagrammes d’Ellingham

PEgCuss
- —0:;« 2 M
P
A A,GO (kJ.mol ™) Po,bar) 1
. RT.In (po, /p") 500 . 1000 1500 2000 T (K) ;
(o) F
s - po, =021 bar

-
-

L 10-5
— 300+
L 10-10
— 600
L 10-15
po,= 102 bar
=900
changement d’état | métal oxyde ~10-20
fusion F f
ébullition E E
sublimation S s
transition T t
T T T T T T T T T T
10100 10-80 10-70 1060 10-50 1045 1040 10-35 10-30 10-25

Doc. 11. Diagramme d’Ellingham donnant I’enthalpie libre standard de réaction de quelques réactions d’oxydation par le
dioxygene.

Les températures de changement d’état sont indiquées par une lettre dont la signification est donnée dans le tableau a
Uintérieur de la figure.

La pression de corrosion Po,,, du réducteur Red; , a la température T, se lit directement sur I’abaque correspondant, en

extrapolant la droite ]01gnant le point figuratif A,GY(T) de la courbe d’Ellingham du couple Ox;/Red; a ’origine des
coordonnées (cf. § 3.2.).
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3.1. Evolution du systéme chimique métal-dioxygéne-
oxyde métallique

Soit un métal M qui, en présence de dioxygene, peut se transformer en son oxyde
M,0O, (sens 1), ou inversement, soit I’oxyde qui se décompose suivant le sens 2 :

2x 1.2
TM (souf) +0x(g) 5= J M0y (s ou 0)

Pour un tel systeme : AG(T)= A,GYT)+RT.InQ (6.10)
0
14
avec : = —
0= 50y
Un tel systeme est a I’équilibre a la température 7 si A, G (T) = 0, soit :
~ o . AGYT)
P(02) =p(O¢, =p-exp ~pr ©11)

La pression p(Oz)éq, ainsi définie, est appelée pression de corrosion 2 la tempé-
rature 7.

L’évolution du systéme est conditionnée pour des couples (7, p(O,)) par la valeur
positive, négative ou nulle de I’enthalpie libre de réaction A G(T). Il est donc logique
de porter sur un méme graphe :

AGXT) et y(T)=-RT.InQ =RT.In p((()f)
p

en fonction de la température T et de considérer la relation (6.12) déduite de (6.10) :
A G(T) = AGUT) - y(T) (6.12)

M Evolution du systeme pour une pression p(0,) fixée

Le document 12 permet d’analyser une telle situation. L’intersection des graphes
des fonctions A,GY(T) et y(T) détermine la température d’équilibre T¢q du
systeme.

* Pour T < Tgq, y(T)) > AGYT))

alors : AG(T)<0 et S(T)>0

Le systeme évolue spontanément dans le sens direct ou sens 1 : le métal est oxydé,
il y a corrosion. Si la température est maintenue a T, tout le métal est corrodé.

* Pour T) > Tgq, y(Ty) < A, GY(T5)
alors : AG(T)>0 et (T <0.

Le systeme évolue spontanément dans le sens inverse ou sens 2 : I’oxyde se décom-
pose en métal et dioxygene. Si la température est maintenue a 7>, tout I’oxyde
disparait.

B Evolution du systéme pour une température T fixée

L’imposition d’une température 7 détermine la pression de dioxygene permettant
d’observer 1’équilibre chimique :

00 = (0. = 50 AGYT")
P(O2) =p( 2)éq =peCXp
0 _ pi(OZ) P
Sur le document 13, les graphes A;G™(T) et y;(T) = RT.In —= sont tracés
p

pour pop(02) =p(02),, P1(02)>p(0r),, et p_1(02) <p(Or),

AGO

—_———

AGY y

Doc. 12. Evolution du systéme métal—
oxyde métallique—dioxygéene pour une
pression p(O,) donnée.

\ -1

Doc. 13. Evolution du systéme métal—
oxyde métalliqgue—dioxygene pour une
température T’ donnée.



* Pour p1(0p) >p(02),,  ¥(T. pi(02) > A,GAT)

alors : AG(T, p1(02) <0 et AT, p1(0y)>0

Le systéme évolue spontanément dans le sens direct ou sens 1 : le métal est oxydé,
il y a corrosion. Si la pression est maintenue a p1(O;), tout le métal est corrodé.

* Pour p_1(0) <p(02),,,  ¥(T;p-1(02)) < AGT)

alors : AG(T, p_1(0)>0 et AT, p_1(07) <0

Le systeme évolue spontanément dans le sens inverse ou sens 2 : I’oxyde se décom-
pose en métal et dioxygene. Si la pression est maintenue a p_1(0O5) tout I’oxyde
disparait.

3.2. Utilisation des diagrammes d’Ellingham
et des abaques pression—-température

La superposition des graphes A, G(T) relatifs 4 1’oxydation par le dioxygéne de
divers réducteurs Red; en leurs oxydants conjugués Ox; et des graphes représen-

(O
tant les fonctions y;(T) = RT . In Pil 02)
P

permet :

e de déterminer la température limite 7, de corrosion (doc. 14) d’un métal sou-
mis a une pression donnée en dioxygene : le métal est corrodé tant que la courbe
y =RT.ln (po,/ pY) reste au-dessus de la courbe ArG?(T). Comme celle-ci aug-
mente généralement avec la température T, la température limite 77 croit avec la
pression appliquée ;

* d’évaluer la pression de corrosion p Oz, (doc. 11 et 15) : a une température don-

née, la pression de corrosion de divers métaux dépend de la valeur de leur enthal-
pie libre d’oxydation A,G%(T). Elle diminue quand A,G%(T) décroit.

En conclusion :

La réaction de corrosion d’un métal par le dioxygene est spontanée :
- lorsque, a température T donnée, la pression partielle p(, est supérieure
a la pression de corrosion pozéq(T), avec :

A GUT)
P01 =p".exp 1

- lorsque, a pression partielle po, donnée, la température du systeme est
inférieure a la température limite de corrosion 77, , avec :

AGI(T,)

— 0
PO, =P+ eXp —pr

Comme I’indiquent les documents 11 et 16, les pressions de corrosion sont sou-
vent tres faibles. La plupart des métaux sont donc corrodés dans 1’air. Seuls
les métaux nobles (or, platine) ont des pressions de corrosion suffisamment élevées
pour étre naturellement a 1’abri de 1’oxydation. Tous les autres doivent étre proté-
gés. Cette protection est souvent réalisée en recouvrant le métal d’une couche imper-
méable protectrice : émail, peinture, vernis, film plastique. .. Elle est parfois constituée
par la couche d’oxyde elle-méme (alumine Al,O3, minium Pb30y).

» Pour s’entrainer : ex. 4 et 5.

6. Diagrammes d’Ellingham

A AGO(T) (kJ.mol™)

=RT.In /pY
Oy Po,/P") T®)

I~
AN ~
N

Doc. 14. Influence de la pression de
d.lo.xygene Po, sur les températures
limites de corrosion. Les pressions appli-
quées po, augmentent dans le sens
p1<pa<psz;alors: Ty, <Tp,<Ti,

A A,GY(T) (kJ.mol™)
y=RT.In @02/1;?)

0 T(K)
S\::\\\ :/
NN ‘~\\ 1
S Redy -
o% ﬂ“&d’l‘\ 7\\\ 73
N ! \\
A ~
oxy/Reds - IR
/ N ~ Vs

Doc. 15. Pressions de corrosion pour
différents métaux a une température T’
donnlee. Lfs pressions appliquées po,
en dioxygeéne augmentent dans le sens

P1<p2<p3.

métal | oxyde | pcor (bar) | peor (bar)
(298 K) | (1300K)
Al | ALO3 | 4.107186 | 2 10734
Ag | AgO| 1.10* 4.104
Ca | CaO | 3.10212 | 1.10%
Cu | CuO | 4.107% 1.103
Fe | FeO | 4.10% | 5,105
Fe | Fe304| 4.1078 | 2.10714
Mg | MgO | 1.10°200 | 2,10
Mn | MnO | 5.107128 | 8.1024
Hg | HgO | 4.102 2.108
Au | Auy03| 2.105 4,100
Pb | PbO | 6.10% | 2.107
Si | Si0, | 5.10°151 | 2,10°28
Ti | TiO, | 1.1071%¢ | 5,107
Zn | ZnO | 2.10°112 | 8.10°17

Doc. 16. Pressions théoriques de cor-
rosion de quelques métaux usuels M a
Iétat d’oxyde M,0.

La décomposition de I’oxyde intervient
alairdes que :  pcor > 0,21 bar
(pression du dioxygene dans Uair).
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3.3. Associations de couples rédox

3.3.1. Classement relatif des couples rédox

A une température donnée T, les propriétés relatives des deux especes d’un couple
rédox M, O,/ M existant en présence de dioxygene :

1
2% M(sou 0) + On(g) 5= ¥ M0, (s ou ) )

dépendent exclusivement de la constante d’équilibre K ?(T ) de la réaction. Lorsque
M et MO, sont a Iétat condensé (solide ou liquide), la constante K ?(T) s’écrit :

0 AGXT)
KT = pg —=exp- (% (6.13)
éq

La constante K ?(T) est ainsi d’autant plus grande que I’enthalpie libre de réaction
correspondante est négative, c’est-a-dire que le point figuratif du systeme, de coor-
données (T ; ArG(l)), se situe dans la partie inférieure du diagramme d’Ellingham
(doc. 11).

La pression de corrosion POy, du corps simple correspondante est alors tres faible ;
il en résulte une grande facilité pour 1’oxydation du corps simple (sens 1). Dans
ces conditions, le corps simple M est un réducteur fort ; il possede une trés bonne
aptitude pour capter O;.

A T’inverse, un oxydant fort correspondrait a un POy, élevé et 2 un KV faible. La
réduction de I’oxyde est alors aisée (sens 2), d’ott une grande difficulté a oxyder le
corps simple.

Les couples rédox MO,/ M peuvent donc, selon les cas, €tre classés (doc. 17) :

— par force croissante de I’oxydant avec accroissement de PO, Ou de A,GO;
— par force croissante du réducteur, que traduit I’ accroissement de K©.

3.3.2. Réduction d’un oxyde par un corps simple

La réduction d’une espéce chimique correspond a la diminution du nombre
d’oxydation de I’un de ses éléments par capture d’électrons. Ceux-ci n’existant pas
a I’état libre, ils proviennent nécessairement d’une autre espece dont le degré
d’oxydation de 1'un des éléments augmente : toute réduction d’une espece
correspond a I’oxydation d’une autre.

La réduction d’un oxyde M'y O, peut se réaliser avec des réducteurs tres divers,
corps simples (métal ou non-métal) ou composés (oxyde, chlorure...). Cette réduc-
tion est analysée dans le cas ol le réducteur est un autre corps simple M", les autres
exemples sont traités plus loin ou renvoyés en exercices.

Il va donc y avoir compétition entre les couples M'y Oy /M' et M",» Oy /M"

'x' 1 1

29 M+ Oy(e) = %Mvay' AGO(T) (1a)
X 2 g

237 M" +0x(g) = MOy LGO(T) (1b)

La solution thermodynamique du probleme dépend, entre autres, de 1’état
physique des constituants autres que le dioxygene.

3.3.2.1. Constituants tous a I’état condensé

Lorsque les quatre constituants (les corps simples M' et M" et les oxydes M' O,
et M"yOy») sont tous condensés (solide ou liquide), le systéme constitué par ces
quatre especes seules dans leur phase est indépendant de la pression.

o1 o~

o o

— —

|5}

5 8 2| =
2|2 § 8| g
= — wn g
@n ~ .4 < 2

= ~— $— o=
B o 2 = =1 S
S 28 = g = 8|35
< 1< % = 2 >} Q
- =) < o @»n = =
= N ) @ 1< 2] = =
= —_— g R B 5 No) 8

o > 3 © iz = S
-E; o X = = 3} = =
% o © 9 il - T | =

o . S = & "
cleEs x © & g f
203 3 Qg 5 | =
= %) o=
S 2w < A =)
2| 2 3 3|z
S S ‘g 2 2
2| o g S | g

o \Q =

3 < B

& E

Doc. 17. Influence des divers paramétres
sur la force relative des réducteurs et
des oxydants.



M Si les quatre especes parviennent a coexister simultanément, le systeéme est en
équilibre selon 1’équation :

2

l ' x_” " —1> <L " -x;' [
¥ MOy (cond.) + 2 yva (cond.) 5 3" M'yOyr(cond.) + 2 ¥ M'(cond.)

AGYIT) (2)
avec : AGUT) = AG)(T) - AGY(T)
ou : AY(T) = AGY(T) - AGY(T)

Puisque toute phase condensée présente une activité égale a I’unité, le quotient de
réaction Q(T) est égale a l'unité (Q(T) = Qgq(T) = K%T) = 1) alors
sy (T) = ANT) = - AGY.

La condition d’équilibre se traduit par d»(T) = 0 et impose ici la température du
systeme : il s’agit de la température d’inversion 7; pour laquelle les courbes
d’Ellingham des deux couples se croisent (doc. 18).

B Pour toute autre température, H,(7) # 0 . Le systeme tend a évoluer
spontanément jusqu’a la disparition complete du réactif minoritaire :

edans le sens 1, si o»(T) >0, soit AGH(T)>AGH(T):

M" réduit alors M' Oy, permettant ainsi d’€laborer le corps simple M'. Dans
I’exemple choisi (doc. 18), il faut avoir 7> T; ;

e dans le sens 2, si sd»(T) <0, donc pour T<T; (doc. 18):
M’ réduit alors M"»O,, avec formation du corps simple M" .

La comparaison des domaines de stabilité relatifs des especes, largement utilisée
dans les réactions rédox en solution, s’applique aussi aux réactions rédox par voie
seche. La position des deux couples rédox sur une échelle verticale permet de pré-
voir I’évolution de la réaction qui les lie et donc d’en déduire la capacité d’un corps
simple a réduire ou non un oxyde.

Ainsi, & une température 7 donnée, le corps simple M" et I’oxyde M'y Oy réagi-
ront spontanément 1’un sur 1’autre, donc dans le sens 1 de 1’équation (2), si leurs
domaines de stabilité sont disjoints (doc. 19). En revanche, ils ne réagiront pas
lorsque leurs domaines se recouvrent. La réaction (2) étant favorisée dans le sens 2
de leur formation propre.

Cette conclusion se généralise a tout type de réaction rédox par voie seche :

Dans le diagramme d’Ellingham, un réducteur réduit I’espece oxydée de
tout couple rédox placé au-dessus de lui, a la température T considérée.

A basse température, des considérations cinétiques viennent trés souvent limiter
I’évolution prédite par cette étude thermodynamique. Ainsi, 1’oxyde de vanadium
V,05 peut étre porté sans risque a 525 K dans un creuset de nickel malgré 1a valeur
négative de I’enthalpie libre standard de la réaction :

V,05(s) + Ni(s) = NiO(s) + V04(s) ArGg25 =—117kJ.mol™!
Un tel résultat illustre 1’existence d’une barriere de potentiel entre les états

initial et final, due a la restructuration des divers types de cristaux en équilibre,
dont le franchissement nécessite 1’apport d’une énergie d’activation élevée.

6. Diagrammes d’Ellingham

A AGO(T) (kJ.mol™)

M0,

Doc. 18. Domaines de stabilité des
oxydes M'yOy et M" Oy .

Les zones colorées sont communes a un
corps simple déterminé et a I’oxyde de
Iautre corps simple.

A AGYT)
M0, 1‘1

M"

Doc. 19. Réduction spontanée de M',O,;
par M".
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3.3.2.2. Présence d’un constituant en phase gazeuse
Lorsque I’un (au moins) des quatre constituants précédents est en phase gazeuse, le

systeme constitué par les deux couples rédox, avec 2 v;(g) #0, dépend de la pres-
sion totale p du systeme. !

Les parametres intensifs susceptibles d’agir sur le systeme sont alors la pression
totale p, la température T et la pression partielle du constituant gazeux. La variance
déterminée par la relation (4.1) vaut v=2—r ou rest le nombre d’équilibres reliant
les quatre constituants.

11 suffit de connaitre un parametre intensif s’il existe un équilibre chimique, ou deux
dans le cas contraire pour que le systéme soit entierement déterminé. Précisons a
I’aide d’un exemple.

Soit par exemple, les couples rédox NiO/Ni et CO,/C ; les équilibres rédox qui
régissent le systéme sont :

«Pour T<1700K: 2 Ni(s) + O(g) = 2 NiO(s)
AGYUT)=-479+0,189.T (KJ.mol"") (1)
*Pour T<2500K: C(s) + Os(g) = COx(g)

AGYT)=-393-0,003.T (kJ.mol™!) ()

M La coexistence des quatre constituants NiO, Ni, CO, et C implique que soit
satisfaite la relation :
Pc

0,
2NiO(s) + C(s) = COx(g) +2Ni(s) K3= pocq 3

avec : AGYUT) = AGYT) - AGY(T)

Le systeme comportant I’équilibre (3) est monovariant et se décrit par la relation
K% =f£(T), son affinité si3(T) s écrit :

Pco
dAy(T) = - AGYT) - RTIn poz)
La condition d’équilibre {3(7) =0 implique alors que :
Pco,,
AGS(T) == RT.InK§ = - RT.In| —~
p

de sorte que le choix de T impose la valeur de PO, €t donc de pggq, ou inverse-
ment.

La valeur K% =1, qui entraine ArG(g) =0, correspond a I’égalité entre ArG?(T) et
ArG(z)(T). Elle se produit donc a la température d’inversion 7; =448 K pour laquelle
les courbes d’Ellingham se coupent (doc. 20).

M Le systeme évolue dans le sens 1, et C réduit quasi totalement NiO en nickel si
d5(T)>> 0, soit AGUT) << 0 (et K >> 1), soit dans ce cas T>> T, .

M Contrairement au cas précédent, ou la réduction de 1’oxyde se produisait ou ne
se produisait pas selon que I’on soit a une température supérieure ou inférieure a
T;, laréduction de I’oxyde NiO intervient bien avant la température d’inversion de
448 K. Ceci provient de la présence d’une phase gazeuse, ce qui implique que la
valeur de Kg differe de 1.

Dans la pratique, on peut considérer que la réduction de NiO intervient des que
K% est supérieure 2 1072 et qu’elle est totale lorsque K% > 102. Dans I’exemple
considéré, ceci correspond respectivement a des températures Tg¢p, = 373 K et
T =560 K .

[ AGYT) (KJ.mol™h)
0

300 T, 700 T(K)
| K=l
~300 ! % > 10°
! NiO
1 /\“
: C02
—4004 | C
K% <1072
AGY=-479+0,189T

AGY=-393-0,003T

Doc. 20. Domaines de stabilité des
oxydes NiO et CO, (T; = 448 K).
Dans la zone colorée, 1’équili-
bre (3) n’est pas totalement déplacé
(Kg2 € [1072; 102]) dans le sens 1 ou le
sens 2 : les quatre espéces coexistent
alors.



Dans la zone intermédiaire, les deux oxydes NiO et CO, sont en équilibre avec les
deux corps simples C et Ni, la pression de la phase gazeuse (CO,) variant de 102
a 107 bar.

3.3.3. Pression du dioxygene a I’équilibre

Dans toutes les réactions rédox par voie seche qui mettent en jeu des oxydes, le
dioxygene, espece associée a chacun des deux couples en compétition, est présent,
mais généralement sous trés faible pression.

Afin d’illustrer la méthode permettant d’étudier les systémes mettant en jeu un ou
plusieurs oxydes et des réducteurs, intéressons-nous a titre d’exemple, a la réduc-
tion a basse température (7 = 500 K) d’un grand excés d’oxyde de nickel NiO par
le carbone, d’une part, et par le zinc, d’autre part.

Dans ces conditions, les couples rédox mis en jeu sont respectivement les couples
NiO/Ni et CO,/C et les couples NiO/Ni et ZnO/Zn :

2 Ni(s) + Oy(g) = 2 NiO(s) AGUT)=-479+0,189.T (kJ.mol"!) (1)
C(s) + Oy(g) = COx(g) AGYT)=-393-0,003.7 (KJ.mol"™)) (2)
27Zn(s) + Ox(g) = 2ZnO(s) ArG();(T) =-696+0,201.7 (kJ.mol™)) (4)
Les deux équations qui traduisent la réduction de NiO sont alors :
2 NiO(s) + C(s) = 2 Ni(s) + COy(g)
AGYUT)=+86-0,192.T (KJ.mol"") (3)
2 NiO(s) + 2 Zn(s) = 2 Ni(s) + 2 ZnO(s)
AGUT)=-217+0,012.T (kJ.mol™)) (5)
M La réaction (5) = (4) — (1) ne concerne que des phases condensées, d’ou
As(T) = AUT) = - AGUT) . A 500 K, A,G% = — 211 kJ .mol~! de sorte que

5 >0, laréaction (5) est totale™. Elle s’achéve lorsque le réactif limitant, le zinc,
a été entierement oxydé en ZnO.

Le systeme final est donc constitué de NiO(s) et de Ni(s), especes en
équilibre avec le dioxygene selon (1), et de ZnO(s). Avec une valeur
Aqu (500) = — 385 kJ.mol™! , la pression de O, est la pression de corrosion du
nickel & cette température™). Sa valeur, tirée de 1’équation (6.11), est de :

- _ 41
POy, = Peoryy,, = 6,7.10~*" bar

M La réaction (3) =(2) — (1) dépend de la pression partielle de CO,, en effet

0 pC02 N 0 1 . [N .
K3 = 20 A 500 K, A,G3=-10kJ.mol™", ce qui conduit a une pression

I 0 AGY
d°équilibre de pco,, =p". exp 137; =11,1 bar.

Des la mise en présence du carbone et de 1’oxyde de nickel, la réduction de celui-
ci intervient. L’équilibre (1) étant respecté puisque NiO et Ni coexistent, la
pression en dioxygene du systeme est la méme qu’au cas précédent :

p02éq = pcorNiS()() = 6’7 . 10_41 ba-r

Si la quantité initiale de carbone est insuffisante pour que pco, atteigne sa valeur
d’équilibre, le carbone est consommé en totalité. Si elle est suffisante, les trois
solides NiO, Ni et C coexistent en équilibre avec une phase gazeuse dans laquelle
les pressions partielles en O, et CO, sont leurs pressions d’équilibre pozéq(***) et

PCOy,;

6. Diagrammes d’Ellingham

(*) A 500 K, A,G2 << A,GY, la réaction
(5) est la plus favorisée d’un point de vue
thermodynamique, elle se produit la
premigre.

(**) Le zinc (s) étant totalement consom-
mé, il disparait du systeme et 1’équilibre
(4) est rompu. ArGg(SOO K), ne peut étre
utilisé pour calculer Po,,:

(%) Po,,, peut aussi étre calculé a 1’aide

Pco,,
de K5 = = avec calculé a
2 pOZéq Pcoy,,
I’aide de K(3)
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Application 3

140

Ce résultat est généralisable :

Au cours de la réduction d’un oxyde Oxq, introduit en exces par
une espece Red; , la pression de dioxygene a I’équilibre est la pression de

corrosion POy, de Red; .

Réduction de la silice SiO,,
oxydation de I"aluminium

Les grandeurs molaires standard (enthalpie de forma-
tion A¢H, entropie absolue S°) de I’aluminium, du
silicium et de leurs oxydes sont indiquées ci-dessous,
pour la température de référence T =298 K.

composé 0,(g) | Al(s) | ALLO3(s) | Si(s) | SiO5(s)
A¢H®

(kJ .molY) 0 0 -1676 0 | -910,7
SO

7. KL mol}) 205,0| 28,4 50,9 18,8 | 41,5

1) Etablir, pour T <1400 K, les équations ArG(f(T) et
ArG%(T) d’oxydation de I’aluminium et du silicium,
ramenées a la combinaison d’une mole de dioxygene.

2) Calculer la valeur numérique, a T=1000 K, de
Uenthalpie libre A;G3 de la réaction d’équation :

(&)

Montrer ainsi qu’il est déconseillé de faire fondre I’ alu-
minium dans un creuset en silice.

S0+ 3 Al= 3 ALO; +Si

3) Evaluer la valeur numérique de la pression minimale
de dioxygene nécessaire, a T=1400 K, pour que débute
I’oxydation :

a) de [’aluminium pur ;

b) d’un alliage Fe-Al présentant une activité en alumi-
nium égale a 1072

Données :

AsusHO(AD = 10,8 kT .mol™! | T (A) = 932K ;
Tr(Si)=1410K.

(D’aprés Concours Centrale-Supélec, PC.)

1) La méthode de calcul développée a I’application 1

conduit aux équations suivantes (A,G? en kJ.mol!) :

H Pour le couple Al;03/Al
T e [300;932]:

3 AIS) + 0x(®) = 3 ALO(s) (1a)
AGYA(T)=-1117 +0,2089.T
«Te [932;1400] :
FAIO+0x(e) = 3 ALOs)  (1b)
AGY(T)=-1132+0,2244.T
M Pour le couple SiO,/Si
Te [300 ; 1400] :
Si(s) + Ox(g) = SiOx(s) (2)

AGYT) =-910,7 +0,1823.T

2) A T =1000K, I’aluminium est liquide donc :

SiOy(s) + % Al(f) = % ALO5(s) +Si(s) ()

Comme (3) =(1b)-(2), il vient :
AGS(T) = AGH(T) - AGT)
=-221,1+0,0421.T (kJ.mol))
Soit, pour 7=1000K :
A:G3(1 000 K) = —179,0 kJ . mol"!

soit: 3= &4% =— ArGg(T) donc s3>0

L’attaque de la silice par I’aluminium liquide se produit
et elle est totale.



6. Diagrammes d’Ellingham

3) Loxydation de I’aluminium liquide est décrite et:
par (1b). L’affinité du systeme est alors : 0 —-1132+0,2244T 4
PO, =P"-exp —zlnay
(aa10 )2/3 % 8314.10°1T 3
Ayp(T) = = AGH(T) — RT.In ~223
(an))™ - ag, a) Pour Al pura 1 400K :
P =1 ita: =3,1.1031
—_AGY +RT. (% Inay+1n i()z) ap; = 1 conduit a POy, 3,1.10~>" bar
; p b) Pour I’alliage 2 1 400 K :
ATéquilibre:  sly(T) =0 an =102 conduita: pg, =14.10728 bar
éq

» Pour s’entrainer : ex. 6 et 7.

3.3.4. Coexistence de plusieurs oxydes d’'un méme élément

Lorsque plusieurs oxydes sont susceptibles de se former, 1’étude des tracés des dia-
grammes d’Ellingham correspondants permet de déterminer ceux qui sont stables.
Deux cas sont industriellement intéressants : ceux du carbone et du fer.

3.3.4.1. Stabilité du carbone et de ses oxydes

Les réactions d’oxydation du carbone s’averent particulierement simples, car aucun
changement (d’état ou de structure des composés) n’intervient, et ce, sur un large
domaine de température.

Le graphite, variété thermodynamiquement stable du carbone, est solide, et le dioxy-

gene et les oxydes de carbone CO et CO; sont gazeux. AGY(T) (kJ.mol ™)
PRI P . . 300 900 1500 T(K)
B Rapportées a une mole de O, les deux réactions d’oxydation du graphite sont : 04 —! L - L >
_ 0y — -1 - 14
C(s) + Ox(g) = COx(g) A:GI(T)=-393-0,003.7 (kKJ.mol™) (1) 2007 ! o,
2 C(s) + Oy(g) = 2CO(g) ArGg(T) =-221-0,179.7 (KJ.mol'!) (2) 2 : <o
, , 0 ~ 350 | CO,
En accord avec les conclusions du paragraphe 2.2.1., 1a fonction A.G{(T') est pra- 1 .
tiquement indépendante de la température (), v;(g) =0), alors que la fonction 500 I
i - N ' CO
AGY(T) décroit quand la température augmeﬁte (Xvi(@=1). 3 \
i C
Les courbes 1 et 2 représentatives de ces fonctions se coupent vers 980 K pgc. 21. Diagramme d’Ellingham du
(doc. 21). carbone et de ses oxydes (tracé provi-
soire).

Bl 1l existe une troisieéme réaction associant ces diverses especes gazeuses :
2CO(g) + Ox(g) = 2COx(2) AGS(T) 3)

Avec Zv,-;(g) =—1,AS (3)(T) <0 etlafonction ArG(g)(T) croit quand T augmente.
i

La réaction (3) est une combinaison linéaire des deux autres :
3)=2x1)-(2)
d'ou : AGUT) =2 A.GNT) - AGY(T)

La courbe 3 passe donc, elle aussi, par le point d’intersection des courbes 1 et 2
(doc. 21). La température 7T; = 980 K constitue une température particuliere du
systeme. A la température d’inversion Tj, les quatre constituants O,, C, CO
et CO; sont en équilibre.

* Pour T > Tj,’oxydation du carbone par le dioxygene engendre la formation
du monoxyde CO dans les conditions décrites par la courbe 2, et non celle du
dioxyde CO, thermodynamiquement moins stable : ArGg(T) < A G(l)(T) (doc. 22a).
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La rupture de 1’équilibre (2), a une température 7 donnée, impliquant la dispari-
tion totale du carbone, la courbe 1, pour laquelle devrait s’établir I’équilibre (1),
n’existe pas en réalité. Seule, I’oxydation de CO en CO,, que décrit la courbe 3,
est observable.

La réduction de CO, s’effectue symétriquement en deux étapes, formation de CO
d’abord, puis de C.

* Pour T <T;j,’oxydation du carbone provoque directement la formation du
dioxyde CO;, thermodynamiquement plus stable : ArG(])(T) < A Gg(T) que le
monoxyde CO (doc. 22b). La courbe 2 n’a donc aucune réalité physique.

A I'inverse, la réduction de CO, en CO (courbe 3) ou en C (courbe 1) aboutit 4 la for-
mation du graphite. CO est donc instable ; pour 7'< 980 K ; il se dismute (doc. 22b).
Le domaine de stabilité de chacune des trois especes est alors délimité par les
segments de droite caractéristiques des réactions rédox ayant physiquement un
sens (doc. 23).

B Une réaction particuliere combine les trois espéces carbonées : c’est la réaction
de Boudouard, symbolisée ici par (4) :

1

COx(g) + C(s) ‘“T 2 CO(g) AIGQ (T)=172-0,176.T (kI .mol"") (4)
qui se déduit des réactions d’oxydation du carbone : (4) = (2) — (1) . L’équilibre de
Boudouard a une variance v =2 de sorte que le systeme est entierement défini en
se fixant deux parametres, par exemple p et T. Les pressions partielles, pco et pco, »
s’en déduisent. La température T; constitue la température d’inversion de cet
équilibre. En effeta T;, A,GY(T}) = A,GI(T;) , de sorte que A,G3(T;) =0 .

La constante de I’équilibre de Boudouard peut s’exprimer en fonction de la
fraction molaire en monoxyde de carbone, avec :

pco =Xco-p et pco,=xco,-p=(-xco).p

_ X(Z:O ya
(1-xco) p°

2
Pco
KiM =%

CO, P
Comme Kﬁ ne dépend que de la température, il en résulte des fonctions
xco =f(T), a p fixée, et des fonctions xcqg = g(p) , a T fixée.

D’un point de vue industriel, il est intéressant de représenter leur évolution en
fonction de :

e la température T : diagrammes isobares établis pour des pressions p données
(doc. 24a) ;

* la pression p : diagrammes isothermes tracés pour des températures 7 données
(doc. 24b).

Les graphes xco =f(T) et xco =f(p) indiquent que la formation du monoxyde
de carbone CO est favorisée a haute température et basse pression, ce qui est en
accord, d’apres les lois de Van’t Hoff et de Le Chatelier, avec le caractere
endothermique et 1’accroissement d’entropie de 1’équilibre (4) (AIHQ et DV (&)
positifs). i
Chaque graphe partage le plan en deux zones :

* Zone I : e monoxyde de carbone est en exces par rapport a I’état d’équilibre, de
sorte que la réaction (4) est déplacée dans le sens 2 ; CO n’est pas stable dans cette
zone et le retour a 1’équilibre s’effectue grace a la dismutation du monoxyde de
carbone CO.

* Zone II : le monoxyde de carbone est ici en défaut par rapport a 1’état d’équilibre.
Le systeme CO—CO, est stable dans cette zone en 1’absence de carbone, sinon la
réaction de Boudouard, prise dans son sens 1, assure le retour a 1’équilibre.
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a)A A,GO(T)
T.
r 3 > T (K)
.| CO,
|
! Cco
< ______ €0, 1
X C
| &
1
| 2
1
'
b)A A,GO(T) T
= : > T (K)
‘ I
S R : 3 . -
cu -7 _1_
D2 mal 2

Doc. 22. Diagramme d’Ellingham du
carbone et de ses oxydes, avec indica-
tion des domaines de stabilité de CO :
a) pour T>T; : médiamutation de C et

C02 y

b) pour T < T; : dismutation de CO.

A

0 -

—200
—350

—500

\ A, GO (T) (kJ.mol™")

300 900 1500 7 (k)
| | | >
. W T ”
- 1
1
\ 3
1
Cco,
1 Cco
C
2

Doc. 23. Domaines de stabilité du car-
bone et de ses oxydes.
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a)

0,9 7
0.8 7
0,7 7
0,6 7
0,5 7
0.4 7
0,3 7
0,2 7
0,1 7

T=1100K

[
300 1000 1500

Doc. 24. Fraction molaire en CO dans I’équilibre de Boudouard en représentation
isobare a) et isotherme b).

Dans la pratique, la dismutation de CO se révele étre une réaction trés lente. Du
monoxyde de carbone, éventuellement métastable, peut, des lors, exister en quan-
tité appréciable a toute température, d’ou son emploi en sidérurgie dans les hauts
fourneaux (7 e ]600 ; 2 000 K]) et les risques d’asphyxie qu’engendre sa présence
a température ambiante (trés importante toxicité de CO, base de Lewis, qui se fixe
sur I’élément fer véhiculé par I’hémoglobine).

3.3.4.2. Stabilité du fer et de ses oxydes

En présence de dioxygene, le fer conduit a la formation de trois oxydes : la
wiistite FeO, la magnétite Fe;0y4 et I hématite Fe,O3. Le diagramme d’Ellingham
complet du fer et de ses oxydes met alors en jeu six couples Ox;/Red; différents :
FeO/Fe (1), Fe304/Fe (2), Fe,03/Fe (3), Fe304/FeO (4), Fe,03/FeO (5)
et FeyO3/Fe304 (6).

Les graphes ArG(,-)(T) (i = 1...6) correspondants, dont I’expression sera établie a
Iexercice 8, sont tracés (doc. 25a). Les courbes 1, 2 et 4 se coupent en un méme
point 1. A la température T; =~ 843 K , les trois phases solides Fe, FeO et Fe30y,
en équilibre deux a deux avec le dioxygene, sont en équilibre :

Fe304(s) + Fe(s) = 4 FeO(s) AGUT) (7)

L’équilibre (7) est invariant, le point d’intersection (ou point triple) I constitue un
point fixe du systeme.

La méthode développée au paragraphe 3.3.4.1. permet, en considérant la position
relative des diverses courbes rédox, de définir le domaine de stabilité du fer et de
ses oxydes (doc. 25b).

M Quelle que soit la température, la réduction de 1I’hématite Fe,O3 donne toujours
en premier lieu la magnétite Fe3Oy4 : par analogie a ce qui a été dit au paragraphe
3.3.4.1., les courbes 3 et 5, comprises entre 6 et la résultante de 1 et 2, ne
correspondent pas a des situations réelles. Le produit de la réduction ultérieure de
la magnétite differe ensuite selon la température.

AGY(T) (kJ.mol ™)
300 700 1100 7 (K)
| | | >

a)

—300

— 400 -

—500

b)

A,GYT) (kJ.mol ™)

300 700 1100 7 (K)
0 | | | >

~200 4
~300 4
— 400 4

—500

Doc. 25. Diagramme d’Ellingham du
fer et de ses oxydes : a) courbes d’oxy-
dation ; b) domaines de stabilité.
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B Pour T < T;, I’oxyde Fe3Oy4 est directement réduit a 1’état de fer (courbe 2).
L’oxyde FeO est donc instable au-dessous de 7; : il se dismute en Fe3O4 et Fe.

M Pour T > T;, la réduction de Fe304 donne, dans un premier temps, la wiistite
FeO (courbe 4), puis le fer métal (courbe 1). A D'inverse, I’oxydation du fer au stade
de fer (IIT) s’effectue en trois étapes : formation de FeO, puis de Fe;Oy4 et enfin de
F6203 .

La réduction des oxydes de fer par le monoxyde de carbone s’effectue industriel-
lement dans un haut fourneau.

» Pour s’entrainer : ex. 8 et 16.

3.4. Généralisation du modele d’Ellingham

Le principe de construction du diagramme d’Ellingham des oxydes est générali-
sable a tout systéme associant une espece réduite, le plus souvent un corps simple,
a I’une de ses formes oxydées (hydrure, halogénure, sulfure, nitrure, carbure,
borure...).

3.4.1. Diagramme d’Ellingham des halogénures

Les diagrammes d’Ellingham concernent les réactions d’oxydation
par les dihalogeénes, rapportées a une mole de X, :
2+ X = 2 Mx, AGY ()

ou n coincide, dans ce cas particulier, avec le nombre d’oxydation du
corps simple dans I’halogénure(”.

Si laréaction (3) est, en principe, envisageable avec tous les halogenes, dans la pra-
tique, seules celles qui mettent en jeu le dichlore présentent le méme intérét que
dans le cas des oxydes. Les fluorures ne sont utilisés que dans le cas de I’uranium,
les bromures et les iodures sont facilement transformés en chlorures par action du
dichlore.

Le diagramme d’Ellingham des chlorures est donné au document 26 (page
suivante). Les nombreux points anguleux qu'il comporte mettent en évidence
la tendance nettement plus marquée des chlorures que des oxydes a 1’ébullition
(points e) et méme a la sublimation (points s).

De nombreux chlorures existant a I’état gazeux, les quatre constituants de la réac-
tion de réduction d’un chlorure par un corps simple sont rarement tous a I’état
condensé. La réduction s’ apparente donc a celle traitée au paragraphe 3.3.2.2. pour
les oxydes.

Comme pour les oxydes (doc. 13), la pression de corrosion par le dichlore pcy, en
un point quelconque d’un diagramme se lit directement sur 1’abaque correspon-
dante (doc. 26) par extrapolation du segment de droite joignant ce point a 1’origine
des coordonnées.

» Pour s’entrainer : ex. 9.

(*) Certains chlorures, peu nombreux il
est vrai, sont polymétalliques ; leur for-
mule s’écrit alors :

2 2
T?‘ M+Cly (g) = 5 M,Cl,

C’est le cas du calomel ou dichlorure de
mercure (I) Hgy, Cl, pour lequel :

2Hg(f) + Cly (g) = HgyCly(s)




A A,GO (kJ.mol™!)
yi=RT.In (pcy,/p°) Py, (bar)
500 1000 1500 2000 A
0 1 = 1 1 1 > | 1
5eS (K)
& ?‘Q\é?‘ L 107!
—200
~400 —
—600
changement d'état chlorure 16
- — 10
fusion F f
ébullition E e
sublimation S S

3.4.2. Diagramme d’Ellingham des sulfures

Les diagrammes d’Ellingham impliquent que les deux membres du couple
rédox par voie seche soient liés par I’intermédiaire d’une espece gazeuse.

Le diagramme d’Ellingham du soufre n’a donc de sens qu'au-dela de la tempéra-
ture d’ébullition de ce corps (Ty,p = 718 K) dont I'état standard est alors la
molécule de disoufre S,.

Les diagrammes d’Ellingham concernent les réactions d’oxydation par
le disoufre S;, qui sont rapportées a une mole de celui-ci :

ZM + Se) = IMS, AGY @

Contrairement aux chlorures, les sulfures sont difficilement fusibles, leur tempé-
rature de fusion étant en général supérieure a 1 000 K (seules exceptions CS, et
H,S).

A I’exclusion des sulfures alcalino-terreux trés stables (doc. 27), les valeurs de ArGf;)
sont peu importantes pour les autres sulfures ; elles sont en particulier nettement
plus faibles que celles des oxydes correspondants, ArG(f. Il sera donc relativement
aisé de réduire un sulfure. Les réactions étant ici entre constituants tous a I’état
condensé (cf. § 3.3.1.1.), elles seront totales.

6. Diagrammes d’Ellingham

4 Doc. 26. Diagramme d’Ellingham des
chlorures.
Par analogie avec ce qui a été fait pour
Oy, il est, la aussi, intéressant de tracer

les graphes y; = RT In Pi(l)z .

p
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0 -1
AAGY(kJ.mol ™) \0%%
“lSl\"z
1500 CS,/C
0 < . >
- ®.
L7 ’ 3 € w)
’ Cu,S/Cu
—200
~ 400
— 600
L}
Ca
~800 - y E
L )
/ changement d'état | métal | sulfure
—1000 Lo fusion F T
Phe !
Phe ébullition E @

4 Applications industrielles

4.1. Métallurgie extractive

L’élaboration d’un métal passe par la réduction d’un de ses dérivés, oxydes,
chlorures, sulfures, dans lequel il se trouve a un degré d’oxydation positif.

Cette réduction peut étre réalisée par voie chimique ou par voie électrochimique.

La voie chimique concerne essentiellement les métaux d’électronégativité moyenne
tels que les métaux des blocs d et p. La réduction de I’espéce oxydée intervient par
voie seche. Pour des raisons pratiques, les réactions par voie chimique ont généra-
lement lieu a température élevée ; le métal est souvent recueilli a I’état liquide, par-
fois a I’état gazeux, d’ou le nom de réduction thermique ou pyrométallurgie
donné a ce genre d’élaboration.

La seconde voie concerne plus spécifiquement les métaux fortement réducteurs,
tels que les métaux alcalins et alcalino-terreux ou 1’aluminium, difficiles a réduire
(cf- chap. 8). Ces métaux sont élaborés par €lectrolyse d’ou le nom de réduction
électrochimique.

Cette électrolyse peut étre celle de 1I’oxyde ou du chlorure fondus : 1’électrolyse est
alors dite ignée. S’il s’agit de 1’électrolyse d’une solution aqueuse, on parle
d’hydrométallurgie.

Intéressons-nous aux réductions par voie chimique des oxydes, des chlorures et des
sulfures.

< Doc. 27. Diagramme d’Ellingham des
sulfures.



4.2. Réduction des oxydes : choix d’un réducteur
industriel

Bien que le diagramme d’Ellingham apporte de précieux renseignements quant au
choix des meilleures conditions thermodynamiques, il ne constitue qu'un élément
dans la détermination du processus industriel a mettre en ceuvre pour la réduction
au stade de métal.

L’industrie prend aussi en compte :
* des considérations cinétiques (vitesse des réactions mises en jeu) ;
* des considérations chimiques (facilité de séparation des produits formés) ;

* des considérations économiques (cots de production).

Le compromis entre tous ces parametres réside en 1'utilisation de réducteurs bon
marché, agissant a température assez basse pour limiter les déperditions d’énergie
thermique, mais assez élevée pour que la réaction reste rapide. C’est la raison pour
laquelle les réducteurs industriels des oxydes usuels sont essentiellement le
carbone C, le monoxyde de carbone CO et le dihydrogene H, , qui donnent tous
un produit d’oxydation gazeux (CO, CO, ou H,0), donc facile a éliminer.

Les deux réducteurs a base de carbone (C et CO) sont bon marché, mais présen-
tent le risque, d’autant plus important que la température est élevée, de conduire a
la formation de carbures métalliques.

Le dihydrogene n’engendre pas de réaction parasite (hydrures), mais cofite cher :
son emploi est donc limité a 1’élaboration des métaux qui donnent facilement des
carbures.

Les trois réducteurs industriels les plus utilisés correspondent aux couples rédox
CO/C,CO,/CO et HyO/H,; . Le diagramme de stabilité¢ du carbone et de ses oxydes
(doc. 23) montre que le dihydrogene devrait étre en compétition avec le monoxyde
de carbone, a basse température, et avec le carbone, a haute température, le chan-
gement de nature du réducteur carboné s’effectuant a la température 7; = 980 K
(doc. 28) ; d’ou :

D’un point de vue thermodynamique, le meilleur réducteur industriel est
le monoxyde de carbone pour 7 <980 K, le carbone pour 7 >980 K .

D’un point de vue cinétique, le probleme est plus complexe, puisque la lenteur de
la réaction de dismutation de 1’équilibre de Boudouard autorise la présence de CO
a une température nettement inférieure a 980 K.

La compétition entre les couples rédox CO,/CO et H,O/H, se traduit par un
équilibre connu sous le nom d’équilibre de conversion de CO :

CO(g) + HyO(g) = COx(g) + Hx(g)

caractérisé par une température d’inversion avoisinant 1 100 K, de sorte que (doc. 28) :

Le monoxyde de carbone est un meilleur réducteur que le dihydrogene
jusqu’a 1 100 K. C’est I’inverse au-dela.

Le document 29 précise les principaux réducteurs utilisés dans 1’industrie ; le car-
bone C, le monoxyde de carbone CO et le dihydrogene H, sont les plus utilisés.

» Pour s’entrainer : ex. 10.

6. Diagrammes d’Ellingham

A A,GO(T) (kJ.mol™)

980 1100
, K

|
: 3 H,0
1
1

Doc. 28. Comparaison des réducteurs
industriels.

La courbe noire donne, en fonction de
la température, la nature du meilleur
réducteur industriel au vu des condi-
tions thermodynamiques.

réducteur oxyde a réduire
SiO,
carbone SnO,
WO3
monoxyde Fe,03, Fe30y
de PbO
carbone Zn0O
G602
dihydrogene 705
MOOz, MOO3
WO,, WO3
BaO
CaO
aluminium Cr O3
C0304
SrO
calcium V505
magnésium B:205
SiO,
silicium MgO

Doc. 29. Réducteurs industriels de
quelques oxydes.

Les réductions par I’aluminium, le cal-
cium et le magnésium sont respective-
ment désignées par aluminothermie,
calciothermie et magnésiothermie.
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4.3. Réduction des halogénures

Le couple HCI/H,, qui met en jeu le seul réducteur gazeux envisageable, est placé
trés haut dans le diagramme d’Ellingham des chlorures (doc. 26). Le dihydrogéne
est donc un réducteur médiocre qui ne réduit que quelques chlorures (doc. 30).

Les réactions de réduction s’operent par pyrométallurgie. Ainsi, les métaux de la
colonne 4 (M = Ti, Zr, Hf ) s’obtiennent par magnésiothermie : action du magné-
sium sur le chlorure MCly gazeux. Il faut ensuite séparer, I’'un de I’autre, les deux
produits de la réaction, le chlorure MgCl, et le métal M.

Le seul fluorure utilisé est UF, ; sa réduction par le magnésium ou le calcium s’ef-
fectue vers 900 K avec formation d’uranium métal et de fluorure CaF, ou MgF,.

» Pour s’entrainer : ex. I I.

4.4. Traitement des sulfures

Le soufre étant I’homologue supérieur de 1’oxygene, on pourrait s’attendre a de
fortes analogies entre les diagrammes d’Ellingham des oxydes et des sulfures. Il
n’en est rien pour deux raisons :

* vu la position du couple HyS/H, (doc. 27), le dihydrogene est, comme dans le
cas des chlorures, un mauvais réducteur des sulfures métalliques ;

e contrairement aux oxydes, ol il donne deux produits d’oxydation gazeux, le
carbone ne conduit qu'a la formation d’un seul composé, CS»,, qui libére sponta-
nément le soufre.

Des réactions de pyrothermie sont certes envisageables, mais en nombre limité.
Le plomb est ainsi purifié par élimination des sulfures d’argent Ag,S, de
bismuth Bi,S3 et d’antimoine SbyS3 par un métal plus électropositif, comme le fer.

M,Sy(s) +y Fe(s) —= y FeS(s) +x M(s) (M = Ag, Bi, Sb)

La principale méthode de traitement des minerais sulfurés (blende ZnS, chalcocite
Cu,S, cinabre HgS, galéne PbS, molybdénite MoS,) consiste en leur grillage a
P’air. Cette opération permet d’éliminer le soufre toujours considéré comme un
poison des métaux, en I’oxydant en dioxyde de soufre (matiere premiere pour I’in-
dustrie de 1’acide sulfurique, mais aussi agent de pollution important). Quant a
I’élément métallique, il est, selon les cas, soit réduit en métal, soit transformé en
oxyde (avec éventuellement un degré d’oxydation différent de celui qu'il avait dans
le sulfure). Ainsi,ilya:

Ml Réduction vers 600-700 K, dans le cas du mercure et du plomb :

HgS(s) + Ox(g) — SOa(g) + He(g)™"
PbS(s) + Ox(g) —= SO,(g) + Pb(s)

M Passage 2 1’oxyde, dans le cas du zinc™"), du molybdéne et du cuivre :
27nS(s) +3 0x(g) — 2 S05(g) +2 ZnO(g)
2 MoSs(s) + 7 Ox(g) — 4 SOy(g) + 2 MoOs(s)
2 CupS(s) +3 0x(g) — 2 S0yx(g) + 2 Cuy0(s)

Les oxydes formés sont ensuite réduits dans une étape ultérieure : réduction par le
carbone, dans le cas de métaux plus réducteurs (M = Mo, Zn) :

réducteur chlorure a réduire

CsCl
calcium RbCl
UF,
NbCls, NbCly
dihydrogene SiHCl3, SiCly
TaC15
BeC12
HfCly
magnésium TiCly
UF,
ZrCly
sodium TiCly

Doc. 30. Réducteurs industriels de
quelques halogénures.

(*) Cette réaction se fait tres facilement :
des morceaux naturels de cinabre
laissent perler des gouttes de mercure a
température ambiante.

(**) La métallurgie du zinc fait 1’objet
du paragraphe 4.5.




Zn0(s) + C(s) — CO(g) + Zn(g)
MoO3(s) + 3 C(s) — 3 CO(g) + Mo(s)

La mise en pratique de cette réduction est aisée dans le cas du zinc (le métal,
élaboré a I’état gazeux, est récupéré par condensation). Elle est ardue dans le cas
du molybdene, car le produit de la réaction est un solide qu’il est difficile de sépa-
rer des réactifs, eux aussi solides.

B Réduction des ions Cu* par I’ion sulfure du sulfure cuivreux lui-méme :
2 CurO(s) + CupS(s) = SOy(g) + 6 Cu(s)

de sorte qu’il n’est pas nécessaire de griller la totalité du minerai.

» Pour s’entrainer : ex. 12.

4.5. Pyrométallurgie du zinc

Le sulfure de zinc ou blende ZnS est le principal minerai de zinc. Dans la nature,
il est souvent associé a la galeéne PbS, a la pyrite FeS; et a des sulfures de cadmium
CdS, de cuivre CuS, de manganese MnS, de cobalt CoS... impuretés qu’il faudra
éliminer.

L’élaboration du métal zinc par pyrométallurgie comporte principalement deux
étapes :

— le grillage de la blende ZnS ;

— la réduction de I’oxyde de zinc ZnO obtenu par grillage.

4.5.1. Grillage de la blende

M Le minerai qui contient moins de 20 % de zinc est finement broyé, mis en
suspension dans 1’eau. De I’air est alors insufflé, ce qui a pour conséquence, en
présence de tensioactifs, de faire flotter la blende alors que le reste du minerai
ou gangue se dépose. Cette opération de flottation donne un minerai enrichi en
zinc (de 40 a 60 % de zinc) appelé concentré.

M Le concentré est chauffé en présence d’air, on observe alors la réaction de grillage
d’équation(”) :

ZnS(s) + 3/205(g) = ZnO(s) + SO, (g)
Pour cette réaction, dans I’approximation d’Ellingham :

AGUT)=—-439,1+0,073.T (kJ.mol})

Cette réaction exothermique est favorisée a basse température. Cependant pour des
raisons cinétiques elle est industriellement réalisée a 700 °C. A cette température :

AGY973K)=-368,1 kJ.mol"! et K973 K)=5.8.10"

A 700 °C la réaction est donc totale, comme elle est trés exothermique elle est auto-
entretenue.

Les autres sulfures métalliques sont aussi transformés en oxydes. Le dioxyde de
soufre SO, formé est récupéré et utilisé dans la syntheése de 1’acide sulfurique
H,S0q4.
Le mélange obtenu (ZnO, mais aussi en faibles quantités CdO, PbO...) constitue
la calcine ; les oxydes FeO, SiO, , CaO forment un laitier fluide éliminé par
coulée.

6. Diagrammes d’Ellingham

(*) Cette réaction est une réaction d’oxy-
doréduction ; cependant le degré d’oxy-
dation du zinc ne change pas il reste a
+ Il en revanche celui de I’oxygene passe
de 0 a — II et celui du soufre de — II a
+1IV.
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4.5.2. Réduction de I’oxyde de zinc ZnO

B Aspect théorique
Les équations A,G(T) pour la réaction d’équation :

27Zn + Oy(g) = 2Zn0O 1)
ont été établies a I’application 1 ; rappelons-les :
* Pour 7' < 693 K(*) AGUT)=-696,6 +0,201.T (kJ.mol~!)
*Pour 693 < T< 1180 K ArG?v(T) =-710,0+0,220.7 (kJ.mol™ 1)
*Pour 7>1 180 K ArG?n(T) =-939,6 +0,415.T (kJ.mol™!)

Portons ces valeurs sur un diagramme ainsi que celles relatives aux couples PbO/Pb,
CdO/Cd et aux couples du carbone (doc. 31).

Industriellement le carbone et le monoxyde de carbone sont les réducteurs utilisés
avec :
2C(s) + O2() = 2CO() 2
AGHT) = —221,0 - 0,179.7 (kJ.mol~!)

2CO(g) + O0z2(g) = 2C0O2(g) )
AGYT) = -565,0 + 0,173.T (kJ.mol™})
Le graphe relatif au couple ZnO/Zn coupe les graphes relatifs aux couples CO/C

et CO,/CO respectivement en A et B oui le métal zinc est a 1’état gazeux. A 1’aide
des relations A,G\(T), A,G(T) et A,GX(T), il vient :

Ty=1210K (0it 937 °C) et Tg=1550K (soit 1 277 °C)

Pour T > T}y, la réaction :

Zn0(s) + C(s) = CO(g) + Zn(g) 4
est thermodynamiquement favorisée ; il en est de méme a 7' > T pour :
ZnO(s) + CO(g) = COx(g) + Zn(g) ®)

Sur le diagramme (doc. 31), on constate que les oxydes de plomb PbO et de
cadmium CdO sont nécessairement réduits par le carbone ou le monoxyde de
carbone a T4 et Tp.

M Réalisation industrielle

La réduction de I’oxyde de zinc s’effectue dans un haut fourneau (doc. 32). La
calcine, principalement constituée d’oxyde de zinc ZnO, le carbone et un fondant(")
(qui fixera la gangue accompagnant les oxydes) sont introduits par le haut du haut
fourneau a une température voisine de 800 °C ; de I’air chaud (950 °C) est injecté
a I’aide de tuyeres.

Le dioxygene présent dans 1’air assure la combustion partielle du carbone afin de
produire le monoxyde de carbone CO qui va, avec le carbone, assurer la réduction
des différents oxydes selon les équations (4) et (5) ci-dessus.

La réduction ayant lieu vers 1 000 °C , le zinc et le cadmium apparaissent sous
forme de vapeur, alors que le plomb se forme a 1’état liquide et se retrouve au bas
du haut fourneau.

Les vapeurs de zinc et de cadmium sont refroidies et condensées par une pluie de
plomb vers 600 °C. Apres cette opération appelée liquation, le zinc et le cadmium
liquides se séparent du plomb liquide par simple décantation. Le zinc ainsi obtenu
a une pureté de 1’ordre de 98 %. Une distillation finale permet de séparer le zinc
(Bgp =907 °C) du cadmium (6g, = 767 °C). Le zinc obtenu apres distillation a une
pureté de 1’ordre de 99,99 %.

(*) Trys (Zn) = 693 K
Tvap (Zn)=1180K

AGY T(K)
500 1000 1500
1 1 1

Doc. 31. Diagrammes d’Ellingham
relatifs aux espéces mises en jeu dans
la pyrométallurgie du zinc.

(**) Fondant : dans 1’industrie, substance

qui facilite la fusion d’autres corps.




Le document 33 résume I’ensemble des opérations mises en jeu dans la métallur-
gie du zinc.

Environ 20 % du zinc mondial est produit par pyrométallurgie ; le reste est produit
par hydrométallurgie (cf. chap. 8).

Le zinc est utilisé dans la protection de 1’acier contre la corrosion, dans de nom-
breux alliages (laitons), dans la fabrication des piles...

— calcine (ZnO, PbO, CdO)

—coke (C)
y/ — fondant
CO(g),
Pb(€) a 600 °C Pb(£) a 600 °C COy(g)
| I | |
[

Na(g)

Pb({)

) +7Zn(f)

[ melange +Cd(6)
réactionnel

air préchauffé /A k
2950 °C —_— s
laitier — ;

v
I— plomb fondu

Doc. 32. Schéma simplifié du haut fourneau et des condenseurs utilisés pour
I’élaboration du métal zinc.

6. Diagrammes d’Ellingham

Air (05, N) C,CO

Pb(€)

cd(e)

Minerai : Concentré Calcine Zn(g) Zn(€)
blende ZnS de ZnO Cd(g) (98 %)
+ gangue |Flottation ZnS Grillage |(CdO, PbO) |Réduction | Pb({) | Liquation | (Cd) |Distillation

7Zn
(99,99 %)

Doc. 33. Les principales étapes de la métallurgie du zinc.
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@ REACTION REDOX PAR VOIE SECHE

Réaction rédox par voie séche
Une réaction rédox par voie seche correspond a 1’association d’une espece oxydée, I’oxydant Ox (par exemple,
I’oxydant M, 0, ), et d’une espece réduite, le réducteur Red (par exemple, le corps simple M), phases le plus
souvent condensées, liées par I’activité d’une espece gazeuse (le dioxygene, par exemple).

Réaction de formation d’un oxyde

En vue d’établir les diagrammes d’Ellingham, la réaction de formation d’un oxyde de formule M, O, a
partir d’un corps simple M est écrite, par convention, en faisant intervenir une mole de dioxygene O, :

2
2§M + O(g) = nyOy (1
Réaction de formation d’un halogénure
En vue d’établir les diagrammes d’Ellingham, la réaction de formation d’un halogénure de formule MX,, a
partir d’un corps simple M est écrite, par convention, en faisant intervenir une mole de dihalogene X» :

2M 4 Xop) = ZMX, )

ou n coincide avec le nombre d’oxydation du corps simple dans I’halogénure.

Réaction de formation d’un sulfure

En vue d’établir les diagrammes d’Ellingham, la réaction de formation d’un sulfure de formule M,S, a
partir d’un corps simple M est écrite, par convention, en faisant intervenir une mole de disoufre S, gazeux :

2IM + S)®) = FMS, 3)

® DIAGRAMME D’ELLINGHAM
Approximation d’Ellingham

C’est I’hypothese, valable en I’absence de tout changement de phase, selon laquelle enthalpie standard et
entropie standard de réaction sont indépendantes de la température. L’ enthalpie libre de réaction s’écrit alors
sous la forme :
AGYUT) = A HYTO) - T. A, SUTO)
Courbe d’Ellingham

C’est la représentation graphique de la fonction ArGO(T) =f(T) ; elle traduit I’état d’équilibre entre le
dioxygene, un corps simple M et un de ses oxydes M,0,.

Linéaire en I’absence de tout changement d’état physique, elle comporte un point anguleux qui lorsque la tem-
pérature croit est a accroissement de pente lors d’un changement d’état du corps simple M, et a diminution de
pente lors d’un changement d’état de I’oxyde M,O,.

Affinité chimique
L’affinité chimique s{ d’un systeme, dans lequel M est oxydé en M,O, par le dioxygene, ne dépend que de la
pression en dioxygene du systeme lorsque M et M, Oy, sont solides ou liquides :

KO Po,
ATM)=RT.In 0 =RT.In Pos

Propriété d’une courbe d’Ellingham

C’est le lieu des points ot, en fonction de T, I'oxyde M,O, est en équilibre avec sa forme réduite M. Le
réducteur M est stable au-dessous de cette courbe, I’oxydant M. xOy au-dessus.
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@ APPLICATIONS DES DIAGRAMMES D’ELLINGHAM

Corrosion séche d’un corps simple

C’est ’oxydation de ce corps simple en I’'un de ses oxydes sous I’effet d’un agent gazeux comme le dioxygene.

Conditions de corrosion

Un corps simple est naturellement corrodé par le dioxygene quand I’affinité de la réaction (1) est positive.
Soit :
* lorsque, a température T donnée, la pression partielle po, est supérieure a la pression de corrosion pozéq(T),
avec :

AG{(T)
POy (T) =P’ exp — 7

* lorsque, a pression partielle pg, donnée, la température du systeme est inférieure & la température limite de
corrosion Tg , avec :

o, =0 exp&%)
=P RT,

Un oxyde se décompose naturellement a I’air des que sa pression de corrosion est supérieure a la pression
partielle du dioxygene dans I’air (soit p.or > 0,21 bar, généralement).
Comparaison de couples rédox
Les couples rédox MO, /M peuvent se classer :
— par force croissante de 1’oxydant avec accroissement de Po,,, ou de A,GY;

— par force croissante du réducteur.

Réduction d’un oxyde par un corps simple

C’est le résultat de la compétition entre les couples MO, /M et MO, /M" avec :
%MxOy + 2 %M' = %M‘X-Oyv + 23%M

» La réaction est totale si tous les constituants sont a 1’état condensé.
e La réaction est limitée si au moins un des constituants est a 1’état gazeux.
Dans le diagramme d’Ellingham, a une température 7 donnée, tout réducteur réduit I’espece oxydée de tout
couple rédox placé au-dessus de lui.

Présence du dioxygéne
Au cours de la réduction d’un oxyde Oxi, introduit en exces, par une espece Red,, la pression du
dioxygene a I’équilibre est la pression de corrosion PO, de Red; .

Réducteurs industriels des oxydes

Ce sont des matériaux, de préférence bon marché, aptes a entrainer une cinétique de réduction rapide, tout en
minimisant les déperditions d’énergie thermique. D’un point de vue thermodynamique, le meilleur réducteur
industriel est le monoxyde de carbone pour 7 < 980 K et le carbone pour 7> 980 K . D’un point de vue
cinétique, CO est I’agent privilégié en deca de 1 100 K, le dihydrogene au-dela.

Pour les composés plus difficiles a réduire, il faut utiliser des réducteurs plus forts (Al, Mg, Na...), mais plus
coliteux.
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Exercices

APPLICATIONS DIRECTES DU COURS

;I,,,.,f Allotropie d’un oxyde

L’oxyde de plomb (II) existe, a 1’état solide, sous deux varié-
tés allotropiques «, de couleur rouge, et 3, de couleur jaune.
Les principales caractéristiques thermodynamiques de ces
oxydes et du plomb sont rassemblées ci-dessous (7 en K,
A;H? enkJ.mol!, $%en J.K-1. mol ™).

N 0 0 0 0 0
espece |ApHjog| S298 | To-p |AtHa-p| Ttus | AtusH | Tvap | AvapH

Pb(s) 0 |648| - - 600 4,77 |{2023| 178

PbO(s) [-219,0( 66,5 | 762 | 1,67 |1159| 11,7 [1745| 213

1) Tracer le diagramme d’Ellingham du couple PbO/Pb.

2) Déterminer la température de décomposition de 1’oxyde
de plomb (II) a I’air (dans Iair, Po, = 0,21 bar).

w“.Z;,‘,,f Lecture d’un diagramme d’Ellingham

Le diagramme ci-apres rassemble les graphes d’Ellingham
relatifs aux couples Al,03/Al; CO/C ; CaO/Ca; CuO/Cu;
MgO/Mg ; NiO/Ni ; V,05/V ; ZnO/Zn.

A AGY(T) (kJ.mol™)
500 1000 1500 6CC)
0 - >
2
3
— 400 7
5
—~ 800~ (/
7
8

1) Ecrire les équations de formation de ces oxydes. En déduire
le graphe représentatif du couple CO/C.

2) L’oxyde de cuivre oxyde tous les corps simples considé-
rés ; de méme, le calcium réduit tous les oxydes.

Identifier le graphe caractéristique de chacun des couples
CaO/Ca et CuO/Cu.

3) Quelle que soit la température, le vanadium réduit I’oxyde
de zinc, mais pas 1’oxyde de magnésium. La réduction de
I’oxyde de zinc par le nickel et celle de I’oxyde de magné-
sium par I’aluminium n’interviennent qu’a haute température.
Compléter I’identification des graphes.

é Réduction de la magnésie

La magnésie et 1’oxyde de carbone sont des oxydes thermi-
quement tres stables. Au-dela de 900 K, I’action directe du
dioxygene sur le corps simple met en jeu les enthalpies stan-
dard de réaction suivantes :

154

2C(s) + Ox(g) =2 CO(g)
AHY=-221,0k].mol”! (1)

T<1393K: 2 Mg(€) + Ox(g) = 2 MgO(s)
AHS=-1225K].mol”!  (2)

T>1393 K : 2 Mg(g) + 05(g) = 2 MgO(s)
AHS=-1485K].mol!  (3)

1) A 1 000 K, les constantes d’équilibre des réactions (1) et
(2) valent K4=8.102 et K3=4.105".

a) Calculer A,GY et A,G3 2 1 000 K. En déduire A.SY et A,SY
a cette température. SOS

b) Exprimer alors ArG(f(T) et AIG%(T), les conditions
d’Ellingham s’appliquant pour 7> 900 K .

2) Etablir I'expression de A,G3(T) .

3) Déterminer le domaine de température dans lequel le car-
bone réduit la magnésie dans les conditions standard.

SOS : Utiliser la relation ArG? =—RTInK;.

é;,, Pression de dioxygéne a I’équilibre

La pression de dioxygene en équilibre avec la (ou les) phase(s)
présente(s) d’un systeme rédox métal-oxyde par voie seche
se détermine en tout point d’un diagramme d’Ellingham tem-
pérature-enthalpie libre de réaction.

1) Etablir, dans le référentiel proposé a I’exercice 1, I’ex-
pression po,, = f(0) .

2) Déterminer la pression de corrosion du cuivre et du vana-
diuma 6=1500°C al’aide du document de I’exercice 1.

3) Evaluer le domaine de température pour lequel une pres-
sion en dioxygene po, = 10710 bar suffit a oxyder :

a) le nickel ;

b) le zinc ;

¢) le magnésium.

On pourra, pour plus de précision, utiliser le document 11 du
cours.

~. Corrosion du zinc

Les expressions numériques décrivant 1’enthalpie libre d’oxy-
dation du zinc en oxyde de zinc ont été établies a I’applica-
tion 1. Dans tout I’exercice, 1’activité az, du zinc sera prise
égale a 1.

1) Déterminer les pressions de corrosion du zinc a 7 = 500,
1000et 1500K.

2) Calculer la température limite de corrosion du zinc sous
une pression de dioxygene po, = 1 bar , et montrer que ce
résultat est compatible avec la décomposition de la zincite
Zn0, signalée a I’application 1.



6. Diagrammes d’Ellingham

— Potentiel chimique et pression

Les tables de données thermodynamiques donnent les gran-
deurs molaires standard (enthalpie de formation, entropie
absolue) du bore, du magnésium et de leurs oxydes pour la
température de 298 K.

X AgHYos 98 Trus | ArusH® | Tvap | AvapH®
SPECE | kJ.mol!) | (J. K- mol))| (K) |(kJ.molY)| (K) |(kJ.mol)
0,(g) 0 205,0 55 = 90 =
B(s) 0 59 [2313] 159 |2800| 3138
Mg(s) 0 32,7 923 92 [1393| 1318
B,Os(s)| —1273 54,0 723 221 [2520] 2301
MgO(s) | —601,5 270 |3075] 7.7 - -

1) Etablir, dans les conditions d’Ellingham, les équations don-
nant les enthalpies libres d’oxydation A,G(T) de I’espece
réduite des couples B,O3/B et MgO/Mg ; tracer les graphes
correspondants.

2) Le borure de magnésium Mg3B, s’obtient par action directe
des deux corps simples en phase vapeur, I’un provenant de la
réduction de son oxyde par I’autre. Préciser les conditions
d’obtention de ce borure en identifiant I’oxyde a réduire.

Z,.« Préparation d’un oxyde de titane

Les grandeurs molaires standard (enthalpie de formation A¢HY,
entropie absolue S) du titane et de ses oxydes, déterminées
a la température 79 = 1300 K , sont indiquées ci-dessous.

composé | Oy(g)| Ti(s) | TisOs(s) | TiyO3(s) | Tiz30s(s) | TiOx(s)
A 0 0 2072 1521 2459 | —889,5
(kJ.mol ™) - - - ot
SO
J.K-Lmor) 2050 30,6 | 204,0 78,8 1293 50,3

1) L’ obtention de I’oxyde de titane (III) passe par une réac-
tion a 1’état solide entre le titane métallique et I’oxyde de
titane TiO, . Apres mélange intime dans les proportions stee-
chiométriques, les réactifs sont placés a 1’air dans un tube
scellé a 300 K sous une pression réduite de 1,5. 10~4 Pa. La
synthese est ensuite réalisée a la température de 1 300 K.
Montrer que la préparation de I’oxyde TiyO3 est thermody-
namiquement envisageable dans les conditions ainsi définies.

2) Le domaine de pressions partielles de dioxygene correspon-
dant a I’existence de TiyO3 est régi par les équations suivantes :

2 TigOs(s) + Ox(g) = 4 Tir03(s) 0y
6 TipO3(s) + Ox(g) = 4 Tiz0s(s) @)

a) Envisager, dans les mémes conditions que pour TiO3, la
formation des oxydes TizOs5 et TizOs. Conclure.

b) Démontrer, par comparaison des pressions en dioxygene,
initiale Po,, et a I’équilibre po,,,» que I’oxyde Ti3O5 peut

rester stable en présence de 1’oxyde TiyO3.

8

-
Les enthalpies libres standard de réaction ArG?(T) décrivant
1’obtention des divers oxydes de fer, a partir de fer et d’une
mole de dioxygene, s’expriment a I’aide des relations suivantes :

wiistite FeO : ArGO =-518700+125,1.7 (J.mol™)
magnétite Fe;Oy : ArGg =-545100 + 156,4.T (J.mol™!)
hématite Fe,O3 : ArG% =-540 600+ 170,3.7 (J.mol™})

1) Etablir les relations A,GY(T), A,GY(T) et AGY(T) rela-
tives respectivement a I’oxydation de FeO en Fe;0y4 et Fe,O3
et de Fe3O4 en Fe)03.

- Diagramme d’Ellingham du fer

2) Déterminer, a 1’aide du tracé des courbes ArG?(T), les
domaines de stabilité de chacun des oxydes de fer.

QM, Chloration du fer

D’apres les tables de données thermodynamiques, les enthal-
pies libres standard de formation des chlorures d’hydrogene
et de fer (I) sont respectivement de — 103,2 et de
~195,6 kJ.mol ! ala température 6= 800 °C .

Un mélange gazeux de dihydrogene et de chlorure d’hydro-
gene de fraction molaire xgcy = 0,75 passe, a la température
6=800 °C et sous une pression de 1 bar, dans un tube en fer.
Le fer et le chlorure de fer (II) ont une pression de vapeur
pratiquement nulle a cette température. Déterminer si la cor-
rosion du fer est envisageable dans ces conditions. SOS

SOS : Utiliser le relation A,G = Y V; . ;.
i

—ZQ' *Conversion du monoxyde de carbone

Le concept de diagramme d’Ellingham est généralisable a
tout couple rédox Ox;/Red; mettant en jeu des especes asso-
ciées 1'une a I’autre par voie seche par une quantité détermi-
née de dioxygene.

1) Dans le type de diagramme considéré ici, la formation de
I’eau et des oxydes de carbone s’exprime par des relations
affines y=A + B.T détaillées ci-dessous :

couple co/C C0,/C C0,/CO | HyO/H,
A ~110500 | —196750 | —283000 | — 246200
B ~894 ~15 +86,4 +55,0
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Exercices

a) Indiquer la nature et les unités respectives de A, B et C pour
un couple donné.

b) Ecrire 1’équilibre chimique correspondant a chacun des
quatre couples indiqués, sachant que 1’enthalpie molaire de
formation de I’eau est de — 246,2 kJ.mol~!.

2) Préciser dans quel domaine de température 1’ oxydation du
carbone par la vapeur d’eau conduit a la formation de
monoxyde, puis de dioxyde de carbone.

3) Déterminer la nature des produits obtenus lorsque de la
vapeur d’eau est projetée sur du carbone a la température de
1 200 K. Indiquer I’évolution du systeme lors d’une trempe
a température ambiante.

4) L’équilibre de conversion du monoxyde de carbone :

CO + H,O = Hy + CO,
joue un tres grand role dans le choix des réducteurs indus-
triels. Déterminer le domaine d’utilisation de chacun d’eux.

/!:,L Chlorures de cuivre

L’oxydation du cuivre par le dichlore conduit a la formation
des chlorures de cuivre (I) et de cuivre (II). Les grandeurs
molaires standard correspondantes sont données ci-dessous.

composé Cly(g) Cu(s) CuCl(s) CuCly(s)
A¢HO(kJ . mol 1) 0 0 -1372 -220,1
SOJ.K-Lmoll) | 2230 33,1 86,2 108,1

1) Ecrire, dans I’hypothése d’Ellingham généralisée, les
équations associant deux a deux Cu, CuCl et CuCl,. Calculer
la variance de chacun des systemes. Conclure.

2) Etablir, pour les trois réactions ci-dessus, 1’expression
SA(T, pcy,) de leur affinité en fonction de la température et de
la pression en dichlore.

3) Tracer les courbes s49(7) correspondantes dans I’intervalle
[25 °C ; 400 °C]. Préciser le sens physique des divers domaines
et droites du plan. SOS

4) Calculer les pressions de dichlore satisfaisant aux équi-
libres rédox CuCl/Cu et CuCl,/CuCl, a 25 et a 400°C.
En déduire, dans chaque cas, le résultat de I’oxydation du
cuivre par un courant gazeux de dichlore a la pression
pV =1 bar.

5) Du dichlore circule, a la température 6= 80 °C, sous une
pression constante de 3. 1072 bar dans une canalisation en
cuivre. Indiquer si I’attaque du métal est possible et préciser,
dans I’affirmative, le(s) produit(s) formé(s).

SOS : Ne garder, dans chaque domaine, que les espéces
stables.
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Z_,.Z.«' Des sulfures aux métaux

La blende ZnS, généralement accompagnée de sulfure de
cadnium CdS, la chalcopyrite CuFeS; (que 1’on assimilera
ici a CuS, FeS), le cinabre HgS et la galene PbS constituent
respectivement les principaux minerais de zinc, de cuivre, de
mercure et de plomb. Ces sulfures sont souvent simultané-
ment extraits d’'une méme gangue silico-argileuse. L’ obtention
des corps simples est ici envisagée de maniere formelle en
s’appuyant sur les diagrammes d’Ellingham présentés aux
documents 11 et 27.

1) Montrer qu’un simple chauffage, en atmosphere non
oxydante, suffit a réduire, partiellement ou totalement, deux
de ces sulfures. Identifier le seul corps simple qui puisse ainsi
étre obtenu.

2) Le fer peut servir de réducteur sélectif a ces sulfures.

a) Déterminer le domaine de température a respecter pour
chacun d’eux.

b) Préciser la nature des métaux qu’il est possible d’obtenir
par cette méthode (les difficultés de séparation des phases
obtenues ne sont pas prises en considération).

3) La méthode industrielle fait appel au grillage de ces
sulfures a I’air vers 600 — 900 K.

a) Ecrire les équations des réactions sous la forme générale :

aj sty + b1 Oy = ¢ M0, + d; SO, 1
Préciser I’état d’oxydation du fer dans ces conditions.
b) Le grillage décrit par 1’équation (1) s’accompagne parfois
d’une réaction secondaire :

ap sty + by M)O,, = c; M + d SO, 2)
Montrer que cette réaction (2) est possible dans le cas du
cuivre, mais pas dans celui du plomb.

composé SO5(g) | Cu(s) | CuyS(s) | CuyO(s) | Pb(€) | PbS(s) | PbO(s)
AcHO
(kJ.mol-Y) -297 0 -80 | -163 5 |-120 | -217
0
ag. K_ig. mol-) 248 33 121 93 73 91 69
(JTILISATION DES ACQUIS

/!;3 Elaboration du zirconium

Le zirconium, matériau utilisé comme gaines de combustible
nucléaire, s’obtient industriellement par le procédé Kroll,
dont I’étape essentielle consiste en la réduction, a 800 °C sous
argon, a la pression p = 1 bar, du tétrachlorure de zirconium :

ZrCly(g) + 2 Mg(l) = 2 MgCly({) + Zx(s)
Les phases condensées sont non miscibles.



6. Diagrammes d’Ellingham

Leurs caractéristiques molaires (enthalpies standard de
formation AgH" et de changement d’état A H?), ainsi que les
températures de changement d’état 6; (sublimation pour ZrCly,
fusion pour les autres) sont données ci-dessous.

composé Zx(s) ZrCly(s) Mg(s) MgCly(s)
A¢HO (kJ . mol™) 0 - 981 0 — 641
AHOKJ . mol) 20 106 9 43
6,(°C) 1 860 331 650 708

1) Montrer que la représentation A,GY = f(T) est un
segment de droite, pourvu que soient remplies certaines
conditions.

Justifier les changements de pente et d’origine de la droite
AGY(T) 2331 °C.

2) Calculer A H 0 puis ArGO, a 800 °C, sachant que, entre
708 et 1 000 °C, ASO=—-137J.K 1. mol™!.

3) Exprimer ’affinité </(T) en fonction de la pression
partielle de ZrCly.

4) Dans les conditions industrielles, la pression partielle en
ZrCly est maintenue égale a 0,1 bar.

a) Montrer que la réduction est alors naturelle.

b) Préciser si la réaction s’avere totale dans les conditions
industrielles.

/Lé.; Réduction de la zincite

Au-dela de la température d’ébullition du zinc
(Tzn(vap) = 1 180 K sous p = 1 bar), les couples rédox
H,O/H; et ZnO/Zn sont décrits par les équations :
2 Hy(g) + Oa(g) = 2 Hy0(g)
AGY=-492+0,111.T (kJ.mol™l) (1)
27n(g) + Oy(g) = 2ZnO(s)
AGY=-940+0415.T (kJ.mol"") (2)

1) Calculer la pression partielle de zinc en équilibre avec la
zincite lorsqu’un exces de celle-ci est chauffé a la tempéra-
ture T=1200K.
2) La réduction de la zincite par le dihydrogeéne est décrite
par I’équation :

ZnOGs) + Hy(®) = Zn() + H,0(e) K§ ()
a) Calculer la température d’inversion de cet équilibre et
préciser le domaine de température pour lequel la zincite est
réductible.
b) Déterminer la température 7" a laquelle il faut opérer pour
que la constante K 8 soit égale a 15.

3) Un courant de dihydrogene est envoyé sur de la zincite
dans un four maintenu en permanence a la température 7" et
sous la pression totale p = 1 bar . Déterminer les pressions
partielles des diverses especes gazeuses lorsque 1I’équilibre
(3) est réalisé.

4) Une enceinte, de volume V =10,0 L, est placée dans le
four a la température 7". Elle contient 2 moles de dihydro-
gene et un exces de zincite.

a) Calculer la pression totale de I’enceinte lorsque I’équilibre
(3) est réalisé.

b) Déterminer la masse minimale de zincite a introduire pour
satisfaire 1’équilibre.

/!__5.»' *Equilibres de Boudouard

et de Chaudron
Un récipient de volume V = 10 L contient initialement
x moles de wiistite FeO et y moles de monoxyde de car-
bone CO. [l est porté¢ a 7=950 K . Les quantités x et y sont

telles que les équilibres de Chaudron et de Boudouard peu-
vent s’établir simultanément :

FeO(s) + CO(g) = Fe(s) + COy(g) K(f =113 (1)
2 CO(g) = COy(g) + C(s) K3=2,00 (2)

1) Calculer la quantité de CO et CO, en présence dans le

récipient a I’équilibre.

2) Déterminer les conditions nécessaires sur x et y pour que

les deux équilibres s’établissent simultanément. SOS

SOS : Utiliser la conservation des éléments carbone,
oxygene et fer.

/L.ém *Réduction de ’lhématite

Ala température =800 °C , le monoxyde de carbone réduit
les oxydes de fer selon les équations suivantes :

3 Fe,05(s) + CO(g) = COx(g) + 2 Fe304(s)

réaction totale (1)
Fe304(s) + CO(g) =COs(g) +3FeO(s) KJ=4,00 (2)
FeO(s) + CO(g)  =COx(g) + Fe (s) KY=0,80 (3)

Trois moles d’hématite Fe,O3 sont enfermées dans un
récipient porté a la température 6= 800 °C, dans lequel sont
lentement introduites x moles de CO. Lorsque 1’équilibre est

atteint, la quantité de matiere respective en monoxyde et
n
-L = f(x). SOS

dioxyde de carbone est n; et ny. Tracer y = )

SOS : ¢ Considérer successivement chacune des réactions.

ny _ Pco

o Utiliser =
2 Pco,

/L:.-E “*Diagramme de Chaudron

Un des diagrammes de Chaudron caractérise I’évolution du
domaine de stabilité des oxydes de fer en présence du couple
H,O/H,.
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Exercices

pHy)

p(HzO) ar ])(Hz)
aux équilibres observés a la température 7=~ 1 000 K , sont
respectivement de 0 ; 0,333 et 0,667.

1) Calculer la quantité minimale ny,;, (en moles) de
dihydrogene nécessaire pour la réduction complete, a cette
température de 1 000 K, d’une mole d’hématite Fe,O3 dans
un systéme ouvert.

Les valeurs du rapport y = correspondant

2) La réduction intervient maintenant de maniere isochore et
isotherme (7 = 1 000 K) dans un réacteur fermé, supposé
parfaitement vide de gaz avant I’introduction de dihydrogene.
a) Calculer la quantité de dihydrogene requise pour la réduc-
tion complete d’une mole d’hématite.

b) Etablir, pour le systeme ainsi défini, la loi de variation de
y en fonction de la quantité ny, de dihydrogene introduite.
¢) En déduire la quantité de dihydrogene requise pour
y=0,167;0,5;0,75 .

/!§.w *Réduction du dioxyde de manganése

Un certain nombre de réactions industrielles font appel au
chlorure d’hydrogeéne. Les grandeurs molaires standard
(enthalpie de formation A¢H, entropie absolue ) utiles par
la suite sont les suivantes :

composé 0,(g) [H0(g) | Cly(g) |[HCI(g) | Mn(s) | MnOx(s) | MnCly(s)
AeH®
GJomorly | O |-2418] 0 |-923| 0 |-521 |-4813
0
a K_ig mol) 205,0 | 188,7]223,0 | 186,8 | 32,0 53,1 118,2

1) Calculer, en fonction de la température, 1’enthalpie libre
standard de la réaction d’équation :

Mn(s) + Cly(g) = MnCly(s)

2) Un diagramme, ot les abscisses représentent la tempéra-
ture T et les ordonnées la quantité y = R7.In (pc12/p0)
permet de définir trois zones :

Yy <AGUD), y =AGUT) et y>AGUT).
Définir, pour chacune de ces zones, la nature des systeémes
chlore-manganese pouvant exister.

3) Le dichlore peut s’obtenir par réduction d’un oxyde de
transition par le chlorure d’hydrogene. Dans le cas de 1’oxyde
de manganese (IV) MnO, , les deux réactions suivantes
entrent en compétition :

MnO,(s) + 2 HCI(g) = MnCly(s) + HyO(g) + 1/2 O»(g) (1)
MnO,(s) + 4 HCI(g) = MnCly(s) + 2 HyO(g) + Cl(g) (2)
a) Déterminer les enthalpies libres de réaction standard

ArG? (T) et AG %(T) des deux réactions et les représenter gra-
phiquement pour 400<7<1000K .

b) Préciser la variance de ces équilibres.

¢) Discuter qualitativement, suivant la température, la possi-
bilité d’obtenir du dichlore en enfermant dans un réacteur
MnO; et le chlorure d’hydrogene.

/!2"' **Purification de Poxyde de titane (Ill)

L’ oxyde commercial TiO3 contenant toujours comme impu-
reté I’oxyde TizOs (cf: exercice 7), sa purification passe par
la réduction spécifique de celui-ci par le réducteur d’un couple
MxOy /M intermédiaire, a une température donnée, entre les
couples :
Ti305/Tip03 et Tip03/TigOs.

Ala température de 1 300 K, le couple MnO/Mn semble
satisfaire a cette condition. Le probleme consiste a définir le
protocole opératoire ; sa résolution fait appel aux résultats
établis a I’exercice 7, les données numériques ci-dessous
complétant celles données a cette occasion.

composé Al(€) | Si(s) | Mn(s) |Mn(g) | ALO3(s) | SiOx(s) | MnO(s)
AeHO
(kJ inol'l) 11 0 0 280,7 | —1676 [-910,7 |-3852
0
a K_ig molh) 39,5 | 18,8 | 32,0 | 173,6 | 509 41,5 59,7

1) Le protocole retenu dans un premier temps consiste a por-
ter a la température de 1 300 K, I’oxyde commercial TiyO3,
en présence de manganese (Tf,s(Mn) = 1 517 K), dans un
tube de silice scellé a 300 K sous une pression réduite d’air
de 1,5.107* Pa.

a) Montrer que, sans préjuger des possibilités de séparation
des produits formés, la réduction de I’oxyde TizO5 en TiyO3
est thermodynamiquement réalisable dans de telles condi-
tions opératoires.

b) Prédire les conséquences de la mise en contact du
manganese avec la paroi du tube de silice.

2) Un second protocole envisage cette fois la réduction par
le manganese gazeux, en équilibre a une température donnée,
avec le solide correspondant.

Pour ce faire, le manganese et I’oxyde commercial Ti,O3 sont
tous deux placés dans des nacelles d’alumine avant d’étre
introduits dans le tube, toutes les autres conditions étant égales
par ailleurs.

a) Déterminer, en égalant les potentiels chimiques de Mn(s)
et de Mn(g), la pression py, de manganese gazeux a 1 300 K.
b) Démontrer que, dans ces conditions, la réduction de I’oxyde
Ti305 est toujours réalisable, sans que ni la silice, ni
I’alumine ne soient attaquées.



Diagrammes
potentiel-pH

Jntro duehis )

En premiere année, ont été présentés les différents types
d’échanges pouvant se dérouler en solution aqueuse.
L’utilisation des diagrammes

de prédominance, ou les pourcentages des différentes
especes sont représentés en fonction d’une variable

de contrainte telle que le pH ou le pL, permet

de clarifier la description de systemes ou coexistent, en
général, de nombreuses réactions.

Mais les différents types d’échanges ne sont pas
indépendants, et il est tres instructif de visualiser
les interactions entre deux phénomenes grdce

a des diagrammes ou deux variables

de contrainte sont utilisées.

Les diagrammes potentiel-pH présentent

les interactions entre les deux réactions d’échange
les plus importantes : les échanges d’électrons,
controlés par le potentiel E, et les échanges

de protons, commandés par le pH. Ils permettent
d’effectuer de nombreuses prévisions : dismutation
d’especes, stabilité de solutions aqueuses...

1ls constituent un outil pouvant étre adapté

a la description d’autres interactions. Ainsi,

les diagrammes E-pL traduisent les interactions entre
réactions rédox et échanges de [’espéce L, qui peut
participer a des réactions de précipitation

ou de complexation.

OBjECTIFS

m Connaitre la relation entre la force
électromotrice d’une pile et 1’affinité
chimique de la réaction associée.

m Savoir construire et lire un diagramme
potentiel-pH.

m Savoir utiliser de tels diagrammes pour
interpréter certaines réactions mises en
ceuvre en hydrométallurgie.

PRI’EREQUls

m Equilibres chimiques en solution
aqueuse ; domaines de prédominance ;
domaines d’existence (cf. 17¢ année).

m Relation de Nernst ; influence des réac-
tions acido-basiques, de précipitation et
de complexation sur le potentiel rédox
d’un couple (cf. 17¢ année).

m Notions sur les générateurs électrochi-
miques (cf: Term. S).
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I Cellules électrochimiques

I.1. Couples rédox

On appelle oxydant toute espece susceptible de capter un ou plusieurs électrons.
On appelle réducteur toute espece susceptible de céder un ou plusieurs électrons.

La capture d’électrons transforme un oxydant en son réducteur conjugué selon la
demi-équation électronique :

Ox+ne = Red

Un oxydant et son réducteur conjugué forme un couple rédox (doc. 1).

I.2. Electrodes et demi-piles

Une demi-pile est I'ensemble constitué par les deux membres d'un couple rédox
Ox / Red et un électrolyte en contact avec un conducteur appelé électrode (doc. 2).
Le conducteur, qui assure 1’apport ou I’évacuation des électrons vers le circuit exté-
rieur, peut étre 1'une des especes Ox ou Red du couple considéré ; les deux especes
constituant le couple rédox peuvent étre des solides, des gaz ou des especes
dissoutes dans I'électrolyte.

Exemples :
¢ Lame d'argent plongeant dans une solution de nitrate d'argent (couple Agt/ Ag).

+ Fil de platine plongeant dans une solution contenant des ions Fe3* et des ions
FeZ* ( couple Fe3* / Fe2*).

* Lame de platine platiné, c'est-a-dire recouvert de platine pulvérulent, plongeant
dans une solution d'acide chlorhydrique dans laquelle barbote du dihydrogene
(couple H30% / Hj (g)).

Remargue : certaines demi-piles sont improprement appelées électrodes ; c'est le
cas de l'électrode a hydrogene et de l'électrode au calomel.

1.3. Cellules électrochimiques

1.3.1. Représentation

Une cellule électrochimique (ou cellule galvanique) est un systéme constitué par
deux électrodes plongeant dans une méme solution conductrice ou dans deux solu-
tions en contact électrique grace a une jonction électrolytique (doc. 3). La jonction
électrolytique peut étre une paroi poreuse ou un électrolyte fixé dans un gel.

Une cellule est schématisée en écrivant la suite des conducteurs rencontrés en allant
de I'électrode écrite a gauche a 1'électrode écrite a droite. Une barre verticale repré-
sente une jonction entre deux phases différentes ; une double barre verticale en tirets
représente une jonction électrolytique ne présentant pas de tension de jonction.

1.3.2. Tension aux bornes de la cellule

Par convention, le courant rentre dans la cellule par 1'électrode de gauche et en sort
par I'électrode de droite (doc. 4) ; le passage du courant dans le circuit est assuré
par le déplacement des ions dans la solution et par celui des électrons dans les élec-
trodes et les fils extérieurs. Aux interfaces électrode/solution, il se produit des chan-
gements de porteurs de charge.
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Cl/Cl

Clh(g)+2e =2CI (aq)

Cr, 03/ Cr3*

Cry03™ (aq) + 14 H* (aq)
+6¢ =2Cr’t (aq) + 7 HyO

0,/H)0 |0y(g)+4H" +4e =2H,0
H*/H, (g) | 2H" (aq) +2 ¢ =H; (g)
Pb2* /Pb (s) | Pb2* (aq) + 2 e =Pb (s)
NiZ* /Ni (s) | Ni** (aq) +2 e = Ni (5)

Doc. 1. Demi-équation électronique de

quelques couples rédox.

. électrode
de cuivre

L solution

contenant
des ions
Cu2+

Doc. 2. Demi-pile au cuivre.

a)
zinc

sulfate _ |"=

de -
inc(Il) |- -
zinc(II) =

cuivre

.| sulfate

de
cuivre (II)
paroi

poreuse

J

Doc. 3. Exemple de cellule électro-
chimique. Les deux demi-piles sont
séparées par une paroi poreuse qui
permet le contact électrique et la migra-
tion des ions mais rend la diffusion
infiniment lente.



A I'extérieur de la cellule, les électrons vont donc de 1'électrode de gauche vers
I'électrode de droite. Quelle que soit la nature (générateur ou récepteur) de la
cellule, 1'électrode d’entrée, siege d'une oxydation, est donc une anode, celle
de sortie, siege d'une réduction, est une cathode.

La tension u aux bornes de la cellule est donc (en convention récepteur) : u =V — V.

1.3.3. Tension et affinité chimique

M Soit deux couples rédox (1) et (2), respectivement présents a la cathode et a
I’anode de la cellule considérée. Leurs demi-équations électroniques sont :

Oxy+nye” = Red; (1) Oxy+mye” = Redy (2)
Lorsque le courant d’intensité i > 0, traverse la cellule, on observe la réduction de
Ox; ala cathode et I’oxydation de Red; a la I’anode. Le bilan de la réaction rédox
résulte d’une combinaison des demi-réactions (1) et (2) telle que le nombre
d’électrons perdus par Red, soit exactement le méme que celui des électrons gagnés
par Ox; :

a 0x; +ﬂ Red, = yRedl +0 Ox,

On note n la quantité d’électrons mise en jeu par cette équation.

Pendant dt, I’avancement de la réaction varie de d& et une charge dg traverse la
cellule de I’anode vers la cathode. La charge électrique dqg et la variation élémen-
taire d’avancement d€ sont donc reliés par(” :

dg=n.F.d§
M Etudions 1’évolution du systéme 2 température constante et sous pression constante
en utilisant le rappel ci-dessous :
Soit un systeme thermodynamique fermé, effectuant une évolution monobare

(Pext = C') et monotherme (Toy; = C') entre deux états d’équilibre thermique et
mécanique.

, Pr=Pext;T1=Texc  évoluti . fP2=P =T,
Etat 1 / Vl ex ex evolution Etat 2 Vz ext ext
\UIQS];GI U2;52;G2

Soit Wi_ys et Q1_» , le travail total et la quantité de chaleur totale échangés par le
systeme avec le milieu extérieur au cours de cette évolution. W_,» se décompose
en travail volumique (ou des forces de pression) et W*|_y, , travail non volumique ;
pour une transformation monobare, le travail volumique s’exprime par :

—Pext- (V2= V1)
Appliquons les deux Principes de la Thermodynamique au systéme fermé consi-
déré :

Premier Principe : Uy, - U; =W 0+ 010 (@)
Second Principe : S5 =81 = Q15 / Tex B
De (p), on tire : Text-(S2—S1) = 01-2
Avec (o) : Text-(S2=-S) = U - Uy - Wi
qui s’écrit encore : W#*1 0= Uy — Ul + pext (Vo= V1) = Texi - (S2 = S1)

En utilisant le fait que (1) et (2) sont des états d’équilibre thermique et mécanique :
W¥ 0= U= Ui+ (2. V2-p1. V1) = (T2.5 - T1.5))

d’oli :
W50 = (U +p2.Vo=T2.5) = (Ur +p1. Vi =T1.51)

Soit : W* 0= Gy -Gy

7. Diagrammes potentiel-pH

i électrodes 1

cuivre argent

solution
de sulfate
de cuivre (II)

T
solution

de nitrate
d'argent

paroi poreuse j

—] Cu | Cu* (ag) !} Ag* (aq) |Ag -

1 1

Doc. 4. Convention de représentation
d’une cellule galvanique.

(*) F est le symbole du faraday :
F=Np.e=96485C.mol!

F correspond a une mole de charges
élémentaires.
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Au cours de I’évolution monobare et monotherme d’un systeme entre
deux états d’équilibre thermique et mécanique, le travail non volumique
échangé avec I’extérieur est supérieur, ou égal si la transformation est
réversible, a la variation d’enthalpie libre soit, pour une transformation
élémentaire :

oW* = dGr, @7.1)

Effectuons un bilan des échanges d’énergie électrocinétique de ce systeéme avec le
milieu extérieur pendant une durée dt (doc. 5) :

* = u.dq: (VA— Vc).}’l.F.d(‘:3
D’autre part, la variation élémentaire de I’enthalpie libre du systeme dGr,, n’est
due qu’a I’avancement de la réaction puisque 7 et p sont fixées :

dGr,=AG.dE=-d.d§
o désigne I’affinité du systeme pour la réaction d’équation :

o Oxg + ﬂRed2 =7 Red; + 5OX2

La relation (7.1) se met sous la forme : (Vo - Ve).n.F.d§ = —s.dE
A=zn.F.(Vc=-V,)

soit : (7.2)

M Réalisons un montage potentiométrique (doc. 6) permettant de faire fonctionner
le systeme en générateur ou en récepteur, dans les conditions proches de la réver-
sibilité thermodynamique ; alors :

A=n.F.(Vc-Va)izo (7.3)
Les relations (7.2) et (7.3) sont vérifiées, quelle que soit la nature (générateur ou
récepteur) de la cellule.

1.3.4. Potentiel rédox et affinité chimique

Dans la cellule considérée, on observe 1’oxydation de Red, a 1’anode et la réduc-
tion de Ox; a la cathode. Or, en I’absence de courant, la différence des potentiels
électriques entre les deux électrodes est égale a la différence des potentiels d’oxydo-
réduction présents aux pdles de cette cellule ; la relation (7.3) devient donc :

A= }’l.F.(El —E2)

Lors de la réaction d’équation : n, Oxq + ry Red; = n; Red; + nq Ox;,
mettant en jeu n électrons, ’affinité chimique 5/ est reliée a la différence
des potentiels rédox (E; — E;) par la relation :

A=n.F.(E1-Ej) (7.49)

1.3.5. F.é.m. et affinité chimique

Examinons le cas d’un générateur. Lorsqu’un générateur fonctionne, le courant sort
par son pdle positif : la cathode correspond donc au pdle positif du générateur et
I’anode a son pdle négatif. Par définition, la f.é.m. € d’un générateur est égale a la
d.d.p. a vide entre son pdle positif et son pole négatif :

E=(V,-V)izo=Vc-Va)i=0
Ainsi définie, la f.é.m. est une grandeur positive.

E=(Vy=V)ieg= -

n.F

Lorsque le systeme fonctionne en générateur, la réaction qui se déroule a une
affinité positive : c’est la réaction spontanée(") entre les couples rédox Ox; /Red;
et Ox, /Red,.

La relation (7.3) permet d’écrire :
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anode cathode

systeme électrochimique

Doc. 5. Echanges d’énergie électroci-
nétique : en convention récepteur, le
travail électrocinétique OW* = u.i.dt
Wt=u.i.dt=u.dg
=(Va-V0).dgq

générateur de tension de f.é.m. E

(E>€)
1© ©)
Yy I
potentiometre
AH 'T
M
Al

— —
© O]

systeme
électrochimique

Doc. 6. Montage potentiométrique et
réversibilité.

Soit My la position du potentiometre
annulant le courant dans le systeme étu-
dié. En déplacant légerement M de la
gauche de My a sa droite, le systeme
électrochimique passe du réle de géné-
rateur a celui de récepteur : au voisi-
nage de My, le fonctionnement du
systeme est pratiquement réversible.

(*) « Spontané » ne fait pas référence a
la vitesse de la réaction mais au fait que
la réaction peut se dérouler sans apport
de travail non volumique.




Awpplication 1

Etude d’une cellule électrochimique

On considere la cellule électrochimique représentée
ci-dessous :

J———

—{ Pt [ €O, () | CH;OH(®) i Hy0(6) | 02 @] Pt

——
1

1) a) Ecrire les équations des demi-réactions électro-
niques se déroulant aux électrodes lorsque cette cellule
est traversée par un courant d’intensité i > 0.

b) En déduire I’équation de la réaction globale.

2) En utilisant les données thermodynamiques, déter-
miner I'affinité standard de cette réaction. En déduire
le caractere, générateur ou récepteur, de cette cellule.
3) a) Préciser les poles de cette cellule et déterminer la
f-é.m. standard de la pile correspondante.

b) En déduire le potentiel standard d’oxydoréduction
du couple CO, (g) / CH30H (£).

Données a298 K :

E%0, (2) /H0 (£))=1,23 V.

Especes CO; (g) | CH30H (€) | HyO (€) | 05 (g)

AGOKJ.mol™)| —3944| —1664 | -2372 0

1) a) Les électrons circulent en sens inverse du courant
conventionnel ; donc :

* |’électrode par laquelle entre le courant est une anode,
siege d’une oxydation selon :

CH30H (¢) + HO () — CO, () +6 H + 6 ¢~
« |’électrode par laquelle sort le courant est une cathode,
sicge d’une réduction selon :
0,(g)+4H " +4e —2H,0 (€)

7. Diagrammes potentiel-pH

b) Le bilan de ces deux réactions peut étre traduit par
I’équation :

CH;0H (£) +3/2 0, (g) — CO, (g) + 2 H,0 (£)
2) ANT) = - AGUT) =-Z v eGP (D)

#9298 K) = A;GY(CH30H, ¢) + 3/2 A;G%(05, g)
- AfGY(CO,, g) - 2A¢GO(H,0, €)

#9298 K) = + 702,4 kJ . mol !
La transformation effectuée est spontanée : la cellule
constitue un générateur électrique.

3) a) Lorsqu’un générateur fonctionne, le courant sort
par son pdle positif. La cathode, siege de la réduction
du dioxygene, correspond donc au pdle positif du géné-
rateur ; 1’anode, sie¢ge de 1’oxydation du méthanol,
correspond a son pdle négatif.
D’apres 1’équation (7.3) écrite pour les grandeurs
standard :
A0

" n.F
L’équation écrite met en jeu 6 électrons ; la f.é.m.
standard de la pile est donc :

g0 _ 7024.10°
6x96,5.10°

b) On a aussi :
€= EY - EY = E%0, / H,0) - E%(CO, / CH30H)
E%CO,/ CH30H) = 0,02 V

%0_

=121V

On en déduit :

Nous avons vu en premiere année que la f.é.m. d’un générateur est égale a la
différence des potentiels d’oxydoréduction présents aux pdles positif et négatif
de ce générateur : E=V,-V);—0=(E| - Ep)

A =n.F.E=n.F.(E1—E2)

On a donc : (7.9)

Pour une réaction d’équation : n, Ox; + n1 Red; = n; Red; + nq Ox;,
Paffinité chimique 5 et la différence (E1 — E,) sont toujours de méme signe.

I.4. Enthalpie libre de réduction électronique
1.4.1. Relation avec le potentiel rédox

M Soit deux couples rédox (1) et (2), dont les demi-équations électroniques sont :
Oxy+nye” = Red; (1
Ox,+npye” = Redy 2)
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On associe, a chaque processus électrochimique, une enthalpie libre électrochi-
mique de réduction, notée A,G ; le symbole ~ indique que le processus considéré
est un processus électrochimique, c¢’est-a-dire faisant intervenir des électrons.

Chaque AG peut étre relié aux potentiels (€lectro)chimiques correspondants ;.
Ainsi : AG; = [1;(Red;) — [1;(0x;) — n; . Jij(€7)

I n’est pas nécessaire de préciser le potentiel électrochimique des électrons puisque
ceux-ci n’apparaissent plus dans les bilans.

M Sans préjuger du sens d’évolution du systeme, on peut écrire le bilan de la réac-
tion rédox résultant de la mise en présence de ces deux couples en formant la com-
binaison : ™) =ny.(1)—n1.(2)

np Ox1 +ny Redy = ny Red; +nj Oxy
L’enthalpie libre A G de la réaction se calcule, a partir des enthalpies libres
électrochimiques, par la méme combinaison : A.G =ny.AG —n1.AG

M La réaction (r) met en jeu n = ny . ny électrons. En utilisant la relation of =— A, G,

(7.4) conduit a : AG=-ny.ny.F.(E1 - Ep)
Par identification des deux termes du second membre, on obtient les relations :
Ar61=—n1.F.E1 Arézz—n2.F.E2

On établit ainsi le résultat suivant :

Soit un couple rédox Oxy/Red;, mettant en jeu r; électrons au cours de
la demi-réaction électronique de réduction selon :

Oxq +nye” = Red;
L’enthalpie libre de sa demi-réaction électronique de réduction, Arél, est
reliée a son potentiel rédox par :

Arﬁl = —nl.F.El
ou encore, pour les grandeurs standard correspondantes :

AGY=—n . F.E} (7.5)

1.4.2. Applications au calcul du potentiel standard
1.4.2.1. Calcul de E? a partir des potentiels standard d’autres couples

Connaissant les potentiels standard des couples (1) MnOz/MnO,(s) et
(2) MnO3/Mn?*, calculons celui du couple (3) MnO(s)/ Mn2*,

Ecrivons les demi-équations électroniques des différents couples :

1 MnOj + 4 Ht + 3 & = MnO, + 2 H,0 E{=+1,69V
) MnO;+ 8 H* + 5 = Mn2* + 4 H,0 E9=+151V
A3) MnO, + 4 H* +2 ¢~ = Mn2* +2 H,0 EY

D’apres les équations, on peut considérer que : (2) = (1) + (3) .
Les enthalpies libres standard associées aux demi-réactions électroniques satisfont
a la relation :
AGY = AGY + AGY
En utilisant la relation (7.4), on obtient, aprés simplification par — F :
5.E9=3.EV+2.E}

SEY-3E)
2

Ce type de calcul intervient fréquemment lors de 1’établissement d’un diagramme
E-pH.

soit : E%= =124V



1.4.2.2. Calcul de E? a partir d’autres constantes d’équilibre

Connaissant le potentiel standard du couple Ag*/Ag et le produit de solubilité K
du chlorure d’argent AgCl, calculons le potentiel standard du couple AgCl/Ag.

La demi-équation électronique du couple AgCl/Ag est :

3 AgCl+e~ = Ag+ClIt
Elle peut étre considérée comme la combinaison des deux processus :

1) AgCl = Agt+CI- et 2) Agt+e = Ag
On en tire : B=D+@2)

Les enthalpies libres*) standard sont reliées par :
AGY=AG) + AGY

soit : —n3.F.ES=(=R.T.InKy) + (~n,.F.EY)
JEY 23R.T.logk
d’ou: Eg=’12 24 825

n3 ny.F

soit, 4 298 K : E%(AgCl/Ag) = E%Ag*/Ag) - 0,059 . pK(AgCl)

Remarque :
Cette méthode peut avantageusement étre remplacée par celle qui utilise la conti-
nuité du potentiel.

» Pour s’entrainer : ex. 6 et 7.

2 Généralités sur les diagrammes

2.1. Formule de Nernst

Considérons un couple rédox correspondant a la demi-réaction électronique :
oOx +ne"+mH*(aq) = BRed+qH,0
Le potentiel d’oxydoréduction de ce couple dépend de sa nature, mais aussi des

conditions de température, de pression et de concentrations. La formule de Nernst
précise cette dépendance :

(a Ox) & (aH+(aq))m

E =E0 + R.T In
(aRed)ﬂ c (“Hzo)q

n.F

Rappelons la signification des différents termes de cette formule :

+ EY désigne le potentiel standard du couple a la température T ;

* R est la constante du gaz parfait : R = 8,314 J.K'.mol™! ;

* F désigne la constante de Faraday : F=NA.e=96485C.mol™!;

* apy désigne 1’activité du constituant OX ; ageq désigne celle du constituant Red ;
ay+ag) représente I'activité du proton solvaté (ici, par I’eau) ; ay,o représente
I"activité de 1’eau (ici égale a 1'unité, puisque 1’eau constitue le solvant).

Le document 7 rappelle les conventions de définition de 1’activité d’un constituant
selon sa nature ou son état physique.

7. Diagrammes potentiel-pH

(**) Lutilisation des A;G et des A,G?
permet aussi de calculer des constantes
d’équilibres a partir de combinaisons
d’équations (cf. exercices 5,7, 8 et 10).

état physique| activité du
du constituant| constituant |remarque
B a(B)
soluté a la C(B) en
concentration ¢ solution
C(B) CO=1mol.L!| diluée
gaz sous la rp gaz
pression D supposé
partielle pg %=1 bar parfait
solvant 1
COrps pur 1 alliages
condensé exclus

Doc. 7. Expression de ’activité d’un

constituant.
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L’utilisation des logarithmes décimaux permettant des calculs faciles (cf. I'utilisa-
tion du bel et du décibel en électricité ou la définition du pH), on utilise la relation :
Inx =1n10.log;gx pour mettre la formule de Nernst sous la forme :

(apx)” - (aH"'(aq))m

B

E:E0+ln10.§.T loggg

" (aRed)

R.T.In10 2303R.T
F - F

a un potentiel et se mesure donc en volt.

La quantité

est souvent notée o(7) ; elle est homogene

Par définition, le pH d’une solution aqueuse s’écrit :
pH =- IOg aH+(aq)

Pour le couple rédox correspondant a la demi-réaction électronique :
o2Ox+ne +mH*(aq) = SRed+qH0

la formule de Nernst peut s’exprimer par :

R.T.In10

F
(7.6)

T x
E=E0-%.a(T).pH+%).logwM

] avec a(T) =
ORed)

Si n est nécessairement positif, m peut &tre positif, négatif ou nul selon que H*(aq)
est du coté de Ox (m > 0), du c6té de Red (m < 0) ou n’intervient pas (m = 0).
La pente de la droite E=f(pH) est alors négative (m > 0), positive (m < 0) ou nulle
(m=0),
En général, les phénomenes sont étudiés a 25 °C, soit 298,15 K ; le facteur o(7T)
est alors :

R.T 8,314 x 298,15

Foon 0= 00 s

Nous utiliserons, souvent, la valeur approchée 0,059 V ou méme, si un chiffre signi-
ficatif suffit, 0,06 V.

.In10=0,059 16 V

2.2. Prédominance ou existence ?

M La notion de domaine de prédominance a été utilisée en premiere année ; elle
concerne plus particulierement les especes dissoutes : I’espece A est prédominante
sur 'espece B si [A] > [B] . Si A et B sont des especes dissoutes participant a un
couple (acido-basique, rédox ou de complexation), I’espéce majoritaire et I’espece
minoritaire coexistent toujours dans la solution.

Exemple :

Cu?* +4NH3 = [Cu(NHj3)4]**

En solution, les ions complexes tétraaminecuivre (II) coexistent toujours avec les
ions cuivre (II) et les molécules d’ammoniac.

M Lorsqu’une des especes constitue une phase condensée pure (liquide ou solide),
sa concentration n’a plus de sens. De plus, sa présence est conditionnelle : I’espece
correspondante est présente ou absente. Il n’y a donc pas toujours coexistence des
deux especes. On doit alors définir un domaine d’existence de I’espece condensée.

BaZt + 2103 = Ba(I03),(s)

Si le précipité d’iodate de baryum est présent, les ions Ba2* et [03 coexistent avec
lui. En revanche, ces ions peuvent étre présents en solution sans que le précipité ne
se forme.

Exemple™ :

(*) Dans certains problemes, seule la
pente des segments E=f(pH) est deman-
dée ; il est alors recommandé d’utiliser
la relation (7.6) en la justifiant.

(*#) Pour cette réaction, le quotient
réactionnel est :

[Ba?*]. [103)*
G

Soit K le produit de solubilité de
I’iodate de baryum.
* Si le précipité de Ba(103), est présent,
le systeme est a I’équilibre chimique :

0=K;
* Si la solution n’est pas saturée, il y a
rupture d’équilibre :

0 =<K,




7. Diagrammes potentiel-pH

2.3. Diagramme potentiel-pH

Un diagramme potentiel-pH prend en compte, a une température donnée, diverses
especes ayant toutes en commun un méme élément ; ces especes peuvent étre dis-
soutes, gazeuses ou solides. Elles correspondent aux différents états d’oxydation
de I’élément considéré et peuvent donc étre reliées par des réactions d’oxydoré-
duction. On considere également, si nécessaire, les réactions acido-basiques, de
précipitation ou de complexation qui les associent.

Un diagramme potentiel-pH permet de préciser, dans le plan (pH, E), les
domaines de prédominance des différentes formes dissoutes et les domaines
d’existence d’éventuelles phases condensées correspondant aux différents
états d’oxydation de I’élément considéré.

D’apres la formule de Nernst :

a(T apy)”
E=E0—%-Q(T)-pH+ 51).10g10( OX)ﬁ aveca(n=%lnlo

ARed

la connaissance du pH et du potentiel d’un couple fixe le quotient des activités et
non les activités elles-mémes. Il est donc nécessaire d’établir certaines conventions
pour tracer ces diagrammes.

Mettons-les en évidence en établissant le diagramme potentiel-pH du fer, c’est-a-
dire en déterminant les équations des frontieres des domaines de prédominance ou
d’existence des especes contenant 1I’élément fer.

D’autre part, les especes considérées se trouvant toujours soit en solution aqueuse
soit au contact de cette solution, il est intéressant d’examiner les éventuelles réac-
tions de ces especes avec 1’eau. Nous allons donc commencer par établir le dia-
gramme E — pH de I’eau.

Dans ce qui suit, nous utiliserons les notations conventionnelles suivantes :
h=[H30%] = [H*(aq)] et @=[HO]

Par ailleurs, sauf mention expresse du contraire, la température sera égale a 25 °C,

température pour laquelle le facteur o(7) a la valeur 0,059 V.

» Pour s’entrainer : ex. I, 2 et 5.

3 Diagramme potentiel-pH de I’eau

n.o. de n.o. de
I'élément H I'élément O

3.1. Choix des espéces et concentration totale
M Dans la molécule d’eau, les nombres d’oxydation respectifs des ¢léments hydro- i — 010
gene et oxygene sont + I et — II. Leau peut donc (doc. 8) : s e
* soit jouer le role d’oxydant et subir une réaction de réduction au cours de laquelle 1 1 H,0,
le n.o. de I’élément hydrogene diminue (celui de 1’élément oxygene ne peut plus
diminuer) : on obtient, en général, I’élément hydrogene au degré 0, c’est-a-dire le . [ifo I
corps simple dihydrogene Hj ; -1t 2 I
* soit jouer le role de réducteur et subir une réaction d’oxydation au cours de laquelle redulctlon
le n.o. de I’élément oxygene augmente (celui de I’élément hydrogene ne peut plus ~ Ho™ [~ 0

augmenter) : on obtient, en général, I’élément oxygene au degré 0, c’est-a-dire le
corps simple dioxygene O,. L’élément oxygene peut également apparaitre au degré ~ Doc. 8. Différentes réactions rédox de
— I, comme dans I’eau oxygénée H,0,. leau
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M Dans ce qui suit, nous ne considérerons que les especes : HyO ; Hy ; O,.
Parmi les trois especes considérées, seule la premiere est en solution, mais elle
constitue le solvant ; son activité est donc égale a ’unité. Les deux autres sont
gazeuses. Pour établir le diagramme, nous considérerons que p(Hy) et p(O,) sont
toutes deux égales a une pression arbitraire appelée pression de tracé, p.,. Les
activités de ces deux espéces seront donc égales a py,/pP.

3.2. LPeau oxydante : couple H,O/H,

Le caractere oxydant de 1’eau est 1ié a la présence de 1’élément hydrogeéne avec un
n.o. égal a + L. Or, il en est de méme pour les ions H30* et HO™ qui, en solution,
sont en équilibre acido-basique avec les molécules d’eau.

Le caractere oxydant de ’eau est donc traduit de la méme maniere par les trois
couples H30*/H,, H,O/H; et HO~/H, . Néanmoins, il est recommandé d’utili-
ser de préférence le couple H30*/Hj,, pour les deux raisons suivantes :

* Les potentiels standard des différents couples rédox sont définis a pH =0 et
I’écriture des demi-réactions électroniques fait donc toujours intervenir des ions
H;0™.

» [’établissement d’un diagramme E-pH nécessite d’exprimer les potentiels
en fonction du pH, ce qui est plus commode quand les couples considérés

font intervenir les ions H3O" plutdt que les molécules d’eau ou les ions
hydroxyde HO™.

Ecrivons I’équation de la demi-réaction électronique du couple H30*/Hj et la
formule de Nernst correspondante :

2H;0*+2¢ = Hy+2H0 et E=Efgrp, + S

2 50
0059 (12 2]
0% PH,

Rappelons que, par convention, E ](_’130+ /Hy» potentiel standard du couple
H30%/Hj,, est nul a toute température.

A 298 K, et avec la convention sur la pression PH, = Ptra

0,059
2

Eyy0t/m,= - 0,059 . pH - .log % V)

0

Au-dessus de la droite d’équation — 0,059 pH, la pression de dihydrogene qui
surmonte 1’eau est inférieure a py., ; au-dessous de cette droite, elle est supérieure

a Ptra -

3.3. Leau réductrice : couple O,/H,0

Ecrivons I’équation de la demi-réaction électronique du couple O,/H,0 et la
formule de Nernst correspondante :

o 0 0,059 h\4 Po,
0y +4H;0" +4e =6 H0 et Eg 0= EQ 0+ o - log (ﬁ) 5

A 298 K, et avec la convention sur la pression PO, =DPira

_ 09059 Ptra
Eo,/m,0=123-0,059.pH + 4 log 20 V)
Au-dessus de la droite d’équation (1,23 -0,059.pH + 0’359 . log &?), la
4

pression de dioxygeéne qui surmonte 1’eau est supérieure a py, ; au-dessous de
cette droite, elle est inférieure & py, .



3.4. Tracé et conclusion

Représentons, sur le méme diagramme, les deux droites précédentes : elles
délimitent trois domaines (doc. 9).

0,059 Pua
2 : pO
rieure du domaine de réduction de I’eau sous une pression de dihydrogene py,

égale & pyry .

M La droite d’équation {—0,059.pH - log est la frontiere supé-

En effet, au-dessous de cette droite, py, tend a étre supérieure a py, et le
dihydrogene se dégage librement dans 1’atmosphere tandis que la réduction de
I’eau se poursuit, selon :

2H;0% +2e —— Hy+2H,0

Cette réduction s’accompagne d’une augmentation du pH du milieu réactionnel
puisqu’elle consomme les ions hydronium de la solution.

Notons que, si le milieu réactionnel a un pH neutre ou basique, cette réaction est
mieux traduite par la demi-équation mettant en jeu les especes majoritaires :

2H0+2e —— Hy+2HO"

Au contraire, si, pour un pH donné, le potentiel £ imposé a la solution est supé-
rieur & Ey,o*/H,, la pression du dihydrogene H; tend a étre inférieure
a pya - Le dégagement de dihydrogene ne peut donc avoir lieu et la réduction de
I’eau n’intervient pas.

0,059 Pira

1 .log )0 est la frontiere

M La droite d’équation (1,23 -0,059.pH +

inférieure du domaine d’oxydation de 1’eau.

En effet, si, pour un pH donné, le potentiel E imposé a la solution est inférieur a
Eo, 1,0, la pression du dioxygéne O tend a é&tre inférieure & pyp.
Le dégagement de dioxygene ne peut donc avoir lieu et 1’oxydation de 1’eau
n’intervient pas.

Au contraire, au-dessus de cette droite, po, tend a €tre supérieure & pyr, et le
dioxygene se dégage librement dans 1’atmosphere tandis que I’oxydation de I’eau
se poursuit selon :

6 H,O — 02+4H3O++4e‘
Cette oxydation s’accompagne d’une diminution du pH du milieu réactionnel puis-
qu’elle fournit des ions hydronium H30™.
Notons que, si le milieu réactionnel a un pH basique, cette réaction est mieux
traduite par la demi-équation mettant en jeu les especes majoritaires :

4HO™ — 2H,0+0,+4¢

M Entre les deux droites précédentes, ’eau ne peut étre ni réduite en
dihydrogene, ni oxydée en dioxygene : ce domaine du plan (pH ; E)
est le domaine de stabilité de I’eau.

La largeur de ce domaine est indépendante du pH puisque les deux droites qui le
délimitent sont paralleles.

En revanche, elle dépend des pressions de tracé choisies : a 25 °C et pour py., égale
a p¥, pour chaque gaz, la largeur du domaine de stabilité de I’eau est de 1,23 V.

L’expérience montre que la largeur observée en pratique, a cette température, est

4

1,23 1
1,0 1

- 1,01

7. Diagrammes potentiel-pH

\ E(V)

{oxydation de I’eau
dégagement de O,

domaine de 1,23 -
stabilité de I'eau

réduction de ’eau — 0,0
dégagement de H,

pH

Doc.

3
>

9. Diagramme potentiel-pH de

l’eau ; on a utilisé les conventions :

po,=p° et pu,=p°
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supérieure, de 1’ordre de 2 V. Cet élargissement est d’origine cinétique. En effet,
la réaction d’oxydation de 1’eau est trés lente a la température ordinaire et il faut
une tension nettement supérieure (jusqu’a 0,5 V) a la tension-frontiere pour la rendre
rapide.

De méme, a la température ordinaire, la réaction de réduction de ’eau ou
des ions hydronium peut étre lente et il faut souvent une tension nettement
inférieure (jusqu’a 0,25 V) a la tension-frontiere pour la rendre rapide (doc. 10).

» Pour s’entrainer : ex. 13.

4 Diagramme potentiel-pH du fer

4.1. Présentation du probleme

M Les especes prises en compte pour ce diagramme sont : Fe(s) ; Fe?t ; Fe3* ;
Fe(OH),(s) ; Fe(OH)3(s). Les oxydes de fer ne seront considérés que lors de 1’étude
de la corrosion (cf. chap. 8).

M Les données nécessaires au tracé sont les potentiels rédox standard et les
produits de solubilité des hydroxydes (doc. 11).

M La concentration totale maximale en élément fer dans la solution, notée Ci,

(concentration de tracé ou de travail), est choisie égale a 0,100 mol. L1

[Fe2*] + [Fe3*] < Cyyy = 0,100 mol . L~!

4.2. En ’absence de précipitation
4.2.1. Etude du couple fer (111)/ fer (11)

M La demi-équation électronique de ce couple et la formule de Nernst correspon-
dante sont :

3+
Fel*+e =FeX* et Ey=E}+0,059.log Eeﬂ}
€

M Sur la frontiére séparant les domaines de prédominance des ions Fe?*+ et Fe3*,
leurs concentrations sont égales :

[Fe2*] = [Fe3*] = Cyo/2 ;alors E;=EY=077V

M La formule de Nernst et la relation [Fe?*] + [Fe3*] = Cy, permettent d’expri-
mer chacune des concentrations en fonction des potentiels E et E7 :

Ctra 2+ Clra

R I e e )
1+10 0,059 1+10 0,059

[Fe3*] =

+(E-EY)
Pour E;=0,95V, par exemple, le facteur 10 0059 <103

Dés que I’on s’écarte de la droite fronti¢re entre les especes Fe2* et Fe3* | la
concentration de I’une de ces especes devient rapidement négligeable par rap-
port a I’autre.

Ainsi :

e PourE>E (1) , nous considérerons que : [Fe3*] = Cy, et [Fe?*]=0.

Doc. 10. Domaines de stabilité et de
métastabilité de I’eau.

A298K:
e Fe3t/Fe2t E{=0,77V
347 3
c .
KSI =[F 34
C

avec  pKj =38,0.

« Fe2t/Fe(s): ES=-0,44V

_[Fe™]. 0?
KSZ - 3
v

avec  pKyp=15,1.

Doc. 11. Potentiels rédox standard et
produits de solubilité des hydroxydes.



e PourE<E (1) , nous considérerons que : [Fe2*] = Cy, et [Fe3*]=0.

C’est ce que représente le début du diagramme du document 12.

4.2.2. Etude du couple fer (I1)/fer (0)
M La demi-équation électronique de ce couple est :

Fe?* +2¢~ = Fe(s)
A 298 K, la formule de Nernst correspondante est donc :

2+
0,259 log [Fe“"]

E,=EJ+ J
C

M La valeur maximale de [Fe?*] est Cy, ; méme pour cette valeur, E; est trés infé-
rieure a Ej. Il est donc 1égitime de négliger la concentration [Fe3*] devant [Fe?*]
pour rechercher la frontiere entre le domaine du fer (II) et celui du métal fer.
L’équation de cette frontiere est alors :

Ctra

0,059
) .IOg?:—0,47V

Ep=—044+

* Pour E > E;, le fer métal ne peut coexister avec les ions fer (II) dont la concen-
tration [Fe*] est pratiquement égale & Cyy,.

* Pour E<E,, le fer métal et les ions fer (II) peuvent coexister, mais la concen-
tration [Fe2*] est toujours inférieure & Cy, et devient rapidement négligeable dés
que I’on s’éloigne de la frontiere.

Ces conclusions ont été reportées sur le début du diagramme du document 13.

4.3. Prise en compte des hydroxydes de fer

4.3.1. Limites de précipitation

Chaque limite de précipitation est déterminée en supposant que 1’ion consi-
déré est le seul représentant de I’élément fer dans la solution ; sa concentration
est donc égale 3 Ciry = 0,100 mol . L1,

M La limite de précipitation de I’hydroxyde de fer (IIT) correspond a la vérification
simultanée des deux relations :
[Fe**]. ?

[Fe3+] =Cya et K = 604

La valeur limite de o, soit @1, et celle de pH;, pH de début de précipitation de
I’hydroxyde de fer (III), s’en déduisent :

A25°C, pK,; =380 et pK,=14,0.
Pour Cy, =0,100 mol. L™, pOH; = 12,33 et pH; = 1,67 .

M La limite de précipitation de I’hydroxyde de fer (II) correspond a la vérification
simultanée des deux relations :
[Fe?*]. ?

[Fe?*] = Cyy et K= "5
0

7. Diagrammes potentiel-pH

A E(V)

1,00 [Fe3*] ~ Cira

[Fe3*] = [Fe2*] c
0,77 f————— [Fe¥] = [Fe*] = 5~
[Fet] = [Fe3*]

05 lper) -

0 >
0 pH

Doc. 12. Domaines de prédominance
des ions Fe2* et Fe3+,

A EV)

[Fe¥*] = Cira
0,77 f—————[Fe3] = [Fe2*] =%

e [Fe*] = Cira
0 > pH

: [Fe?*] = Cira
—0,47 f————— [Fe2*] = Cyy, et Fe(s)

Fe(s) et [Fe2*] < Cra

Doc. 13. Domaines de prédominance ou
d’existence des ions Fe?t | Fe3* et du
métal fer.
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La valeur limite de w, soit ,, et celle de pHy, pH de début de précipitation de
I’hydroxyde de fer (II), s’en déduisent :

R N e et pH, = pK, - pOH,

A25°C, pKyo =151 et pK.=14,0.
Pour Cy, = 0,100 mol.L™! , pOH, = 7,05 et pHj = 6,95,

Regroupons, dans un tableau, les résultats précédents (doc. 14).

Les conclusions du paragraphe 4.2. ne sont donc valables que pour des pH
inférieurs a 1,67 pour le couple (III/1I) et pour des pH inférieurs a 6,95 pour le
couple (II/0).

4.3.2. Etude du couple fer (111)/ fer (II)

B Pour pH; < pH =< pHj, I’hydroxyde de fer (III) est le seul précipité pouvant
exister. Dans la solution saturée, la concentration en Fe3* est fixée par le produit
de solubilité de I’hydroxyde Fe(OH); :

Ky . b
2
K 2 .Y
De plus, la concentration en Fe* décroit trés rapidement quand le pH augmente a
partir de pH; . On considere donc que :

[Fe?*] = Cyyy — [Fe**] = Cypy

[Fe¥*] =

L’expression E} de E| s’en déduit ™ -
.0

Ej=E{+0,059.1og &_(L)S &

K; CO Ctra

Pour Cir, = 0,100 mol . L : Ej =1,066 - 0,177 pH (V)

M Pour pH = pH,, les hydroxydes de fer (IIT) et (I) peuvent exister.

Dans la solution saturée, les concentrations en Fe3* et FeZ* sont fixées par les pro-
duits de solubilité des hydroxydes Fe(OH); et Fe(OH), :

Ky . b Ky .
[Fe¥]= =Sl et [FeX*]= 2
K.cO c.c0

L expression EY de E; s’en déduit 2 nouveau ™) :

K
Ej=EV+ 0,059.10g( s1 .i)

Ky K, 0

soit : E{=0,246 - 0,059 pH (V)

4.3.3. Etude du couple fer (Il)/fer (0)

Pour pH = pH,, I’hydroxyde de fer (II) est présent. Dans la solution saturée, la
concentration en Fe2* est fixée par le produit de solubilité de Fe(OH), :

Ky, . h?

Fe2t]= —52°
[Fe] K % e

L’expression E5 de E, s’en déduit ) :
K 2
@ o ( _522 ( h ) )
KC
E5 =-0,060 - 0,059 pH (V)

Ey=E9+

0

soit :

172

(*) Dans le diagramme E =f(pH), les
frontieres entre Fe3* et Fe(OH)3 d’une
part, et entre Fe2+ et Fe(OH), d’autre
part, sont des droites paralleles a I’axe
des potentiels ; ces frontieres sont donc
verticales.

pH 1,67 6,95

n.o.
I Fe3* | Fe(OH); | Fe(OH)3
Il FeZt Fe?t | Fe(OH),
0 Fe Fe Fe

Doc. 14. Nature des especes en fonction
du pH de la solution.

(**) La quantité :

K,
EY +0,059.1og K—*;

S
représente la valeur du couple
Fe(IlI)/Fe (IT) a pH = 0, en considérant
I’hydroxyde Fe(OH)3; comme représen-
tant du fer (III), et pour une concentration
en FeZ* égale a 1 mol. L ; c’est le poten-
tiel standard du couple Fe(OH)3/Fe?* :

EO(Fe(OH)3/Fe?*) = 1,01 V

(**%) La quantité :

9.4 0,059 oo
! ’ ) ngZ'Ke

représente la valeur du potentiel du
couple Fe (III)/Fe (II) a pH=0 en
considérant les hydroxydes comme
représentants de chaque état d’oxyda-
tion ; ¢’est donc le potentiel du couple
Fe(OH)3(s)/Fe(OH)x(s) :

EO (Fe(OH)3/Fe(OH),) = 0, 246 V

(%) La quantité :

o 0,059

K
E2+ s2

dog —=

2 g
représente la valeur du potentiel du
couple Fe (II)/ Fe (0)a pH=0 en consi-
dérant I’hydroxyde comme représentant
du Fe (I) ; c’est donc le potentiel stan-
dard du couple Fe(OH),/Fe :

EV (Fe(OH), /Fe) = — 0,060 V




Le document 15 rassemble tous les résultats établis.

4.4. Tracé du diagramme asymptotique

Le tracé du diagramme nécessite le raccordement des différents segments ;
celui-ci ne pose pas de probleme sauf pour le point correspondant a la coexistence
simultanée de Fe2*, Fe3* et Fe(OH)5.

B La frontiére entre Fe3* et Fe(OH)s3, c’est-a-dire la valeur de pH;, a été
établie en supposant [Fe3*] = Cy, , approximation qui n’est vérifiée que
si E est suffisamment supérieur a £ (1) Cette approximation n’est pas acceptable
sur la frontiere entre Fe?* et Fe3* qui correspond a la convention
[Fe2+] = [Fe3*] = Cyy /2 .

La verticale d’abscisse pH; constitue donc I’asymptote, quand E croit, de la courbe-
frontiére entre Fe3* et Fe(OH);.

B De méme, la frontiére entre Fe2* et Fe(OH); a été établie en supposant [Fe?*] = Cyy,

approximation qui n’est vérifiée que si E est suffisamment inférieur a E (1). Cette

approximation est inexacte sur la frontiere entre Fe2* et Fe3* qui correspond 2 la
convention [Fe2*] = [Fe’*] = Cy;,/2 ; la courbe d’équation :

Ej = E9+0,059.log (K_;' . (ﬁo)3 , C_O)

K; \c Cira

e

constitue donc 1’asymptote, quand E décroit, de la courbe-frontiére entre Fe2* et
Fe(OH)s.

Bl ’aspect du diagramme au voisinage de I’intersection des trois frontiéres entre

FeZ*, Fe3* et Fe(OH); est représenté sur le document 16.

Calculons, a titre d’exemple, 1’écart entre les pH d’apparition du précipité

d’hydroxyde de fer (III) :

* Sur I’asymptote, " apparition du précipité d’hydroxyde de fer (III) a lieu pour pH;

tel que : i

Cira - K% . (R K::: Cira
3 , soit (E) =

K = =K., 0
soit : pH=pH; =1,67

sl

» Sur la frontiére entre Fe>* et Fe3*, I’apparition du précipité d’hydroxyde de fer
(IIT) a lieu pour un pH tel que :

PR LiChe YRy K3.c® e 1 KD Cu
R v i)
soit : pHi =pH; + (log 2)/3 =pH; + 0,1

L’écart entre les deux valeurs est négligeable.

Cette observation est générale : en pratique, on se contente donc toujours du dia-
. Ed 7z z .t N

gramme asymptotique(*) ; c’est ce que nous ferons dorénavant sans le préciser 2

chaque occasion. Le diagramme complet obtenu est présenté au document 17.

4.5. Influence de la concentration de tracé
Le diagramme asymptotique, présenté au document 17, a donc été établi avec les
conventions suivantes :
H Convention sur la concentration totale :
[Fe?*] + [Fe**] = Cypy

7. Diagrammes potentiel-pH

A EV)
Fe3+| Fe(OH)s(s)

1,0 4
Fe3+
0,77 +— E;
Fe2+ Fe(OH)5(s)
£
Fe2+ !
6,95 pH

T T >
1,67 Fe(OH)4(s) 14
Fe2+ E, I N
—047T T Fe(OH),(5)
Fe(s) - £
Fe(s) 2

Doc. 15. Diagramme E-pH du fer a
25 °C pour Ciy = 0,100 mol. L1
Frontieres entre les différentes especes
contenant l’élément fer.

-1,04

A EV)

E,

0,77

Ej

pH,

0 N s

Doc. 16. Diagramme E-pH au voisinage
de lintersection des trois frontieres entre
FeZ*, Fe3* et Fe(OH); : les courbes en
bleu correspondent au diagramme réel,
celles en noir au diagramme asympto-
tique.

(*) La démarche consistant a remplacer
le diagramme exact par son diagramme
asymptotique est courante pour les
variables logarithmiques ; c’est ce qui
est fait en Electrocinétique lorsqu’on
remplace le diagramme de Bode :
Ggp = f(logw/ @)

par le diagramme asymptotique corres-
pondant.
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B Convention sur les frontieres :

entre Fe2* et Fe3+
(segment 1)

[Fe*] = [Fe3*] = Cya/2 et E;=Ef

2+ C
entre Fe et Fe [Fe?*] = Cyy ot Ey=EY + 0,(;59 log %
(segment 2) ¢
3 C,
entre Fe** tFe(OH); | [Re3+) = ¢y et pH = pK- 3+ (PK 1 +log %)
(segment 3) 3 G

entre Fe?* et Fe(OH),

1 Cira
[Fe?*] = Cyyy et pHp=pKe— 7 - (PK > +log —)

(segment 4) " 2 : 0

Fe2+ et Fe(OH 0 Kqg (n)
entre Fe“" et Fe(OH)3 [Fe?*] = Cira et Ej=E] +0,059. log|—2. |- o
(segment 5) K. \c tra
entre Fe(OH), et Fe(OH)3 Ej= E? +0,059. log (KK—SlK . %)
(segment 6) 2 %e €

K 2

entre Fe et Fe(OH), Ey=EY+ 0,359 log (sg . (LO) )
(segment 7) K: \¢

Sur les sept segments que comporte le diagramme, seuls trois sont indépendants
de la concentration de tracé choisie. Une modification de celle-ci modifierait les
valeurs de pH; et pH; ainsi que les ordonnées a 1’origine des frontieres entre Fe et
FeZ* et entre Fe** et Fe(OH)s (doc. 18).

A EV)
Fe3+
3
1,0 1
0,77 — Fe(OH)5(s)
5
0 Fe2+
6
4
2
~047 — Fe(OH),(s)
7
- 1,0+ Fe(s) pH
T T T™>
0 1,67 6,95 14

Doc. 17. Diagramme E-pH du fer, a 25 °C, pour

Cira = 0,1 mol. L1,

4.6.1. Principe d’utilisation

A E(V) 1,0.10-4 mol.L-!
2,07 1,0.10-! mol.L-!
Fe3+
1,23 .
1,0
0,77 —
2+
Fe Fe(OH);(s)
0_
0,47 — 4 |Fe(OH)(s)
~0,56 = ,
2
Fe(s
104 (s)
T T T T >
0 1,67267 695 845 pH

Doc. 18. Influence de la concentration totale sur I'aspect du
diagramme E-pH du fer : le document présente les diagrammes
pour Cyy=0,1mol.L~! er 0,1 mmol.LL. Seules les fron-
tieres numérotées dépendent de Cy,.

La formule de Nernst peut étre établie a partir des potentiels chimiques, et les poten-
tiels rédox permettent de prévoir les réactions spontanées, ¢’est-a-dire dont le dérou-
lement est conforme au Deuxieme Principe de la Thermodynamique (réactions
thermodynamiquement possibles).



Les diagrammes potentiel-pH visualisent les réactions spontanées entre especes
d’un systéme grice au critere suivant :

Lorsqu’un systeme est a I’équilibre, tous les couples rédox présents ont
le méme potentiel ; en conséquence :

* deux especes appartenant a des couples rédox différents ne peuvent
coexister que s’il existe des valeurs de pH pour lesquelles leur potentiel
rédox a la méme valeur, c¢’est-a-dire si leurs domaines de prédominance
ou d’existence ont une partie commune ;

* deux especes n’ayant pas de domaine commun ne peuvent pas coexister
et tendront a réagir I’une sur ’autre de maniere a égaler leur potentiel
rédox : I’oxydant est la substance dont le domaine (de prédominance ou
d’existence) est vers le haut du diagramme ; le réducteur est celle dont le
domaine est vers le bas.

IMlustrons I’ utilisation de ces diagrammes sur les exemples du fer et de I’eau. Pour cela,
nous superposerons, sur un méme schéma, les diagrammes potentiel-pH corres-
pondants (cf. § 4.6.3).

4.6.2. Stabilité intrinséque des espéces contenant I’élément fer

M Sur le diagramme obtenu, chacune des especes considérées posséde un domaine
d’existence ou de prédominance par rapport a ses voisines : aucune d’elles ne tend
donc a se dismuter.

M Quel que soit le pH, les degrés 0 et III n’ont aucune frontiere commune : le fer
métal ne peut coexister avec 1’ion fer (IIT) ou I’hydroxyde correspondant. Si on les
met en présence, ces especes réagissent selon une réaction de médiamutation qui
conduit au fer (IT). Pour pH < 1,67, I’équation s’écrit :

2Fe* +Fe = 3Fe?t

4.6.3. Comportement du métal fer en présence de solutions aqueuses

Quel que soit le pH, le domaine d’existence du fer métal et le domaine de stabilité
de I’eau sont disjoints (doc. 19). Ainsi, le fer métal ne peut exister, de maniere
stable, au contact d’une solution aqueuse. Plus précisément, les solutions aqueuses
oxydent le fer a I’état de fer (II) en donnant un dégagement de dihydrogene :

* Les solutions d’acides a anion non oxydant (acide chlorhydrique, acide sulfurique
dilué et froid, acide acétique) oxydent le métal selon la réaction :

Fe + 2 H30* — FeX + H, + 2 H,0
SiI’acide est en exces, le métal disparait et I’on obtient une solution d’ions fer (II).

* L’eau oxyde le métal, mais 1’écart entre les courbes étant plus faible, la réaction
n’est pas quantitative ; de plus, elle fournit principalement de 1’hydroxyde de
fer (I) selon la réaction :

Fe+2 H20 - FG(OH)Z + H2
L’expérience montre que I’attaque se poursuit en général, mais elle fait alors inter-
venir une autre réaction. Ce phénomene sera analysé au chapitre 8, lors de I’étude
de la corrosion.

4.6.4. Stabilité des solutions aqueuses de fer (II) ou (llI)

Quel que soit le pH, la frontiere séparant les domaines de prédominance ou d’exis-
tence du fer (II) et du fer (III) se trouve a I'intérieur du domaine de stabilité de
I’eau. De plus, le document 20 montre que cette conclusion reste vraie quelles que
soient les concentrations choisies.

Les ions FeZ* ou Fe3* ou les hydroxydes correspondants ne peuvent ni réduire ni
oxyder I’eau : les solutions aqueuses de fer (II) et de fer (III) sont stables.

7. Diagrammes potentiel-pH

Rappel

B Une dismutation est une réaction
rédox dans laquelle I’oxydant et le réduc-
teur qui réagissent sont constitués par
une seule et méme espece.

H Une médiamutation est une réaction
rédox dans laquelle I’oxydant et le réduc-
teur formés sont constitués par une seule
et méme espece.

E(V)
0,001

~

[Domaine de stabilité de I'eau]

-047

1,007

[Domaine d'existence du fer métal |

0 7 14
pH
Doc. 19. Diagrammes E-pH du fer
pour :
Cira=1mol.L" ez 1 umol.L!

Quels que soient le pH et la concentra-
tion considérés, le domaine d’existence
du fer métal et le domaine de stabilité
de ’eau sont disjoints.
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4.6.5. Role de aération

Sauf si elles ont été préparées en atmosphere inerte puis stockées dans un flacon
hermétiquement bouché, les solutions utilisées restent ou ont été au contact de
I’atmosphere. L’atmosphere constitue un réservoir de dioxygene puisque sa
pression y est constante et voisine de p% 5. Calculons le potentiel rédox, 4 298 K,
du couple O,/H»0 dans ces conditions :

0
Eo,/10 = 1,230,059 . pH+ 0,015 . log SPT;O =1,22-0,059.pH (V)

L'influence de la pression partielle de dioxygene est faible ; nous pourrons donc uti-
liser les diagrammes précédents pour étudier I'influence de I’aération des solutions.
Les diagrammes du document 20 montrent que, quel que soit le pH, les domaines
de prédominance ou d’existence du fer (II) et du dioxygene sont disjoints :
le fer (II) ne peut exister, de maniere stable, au contact de 1’atmosphere.
Plus précisément, les solutions aqueuses de fer (II) sont oxydées en fer (III) par
le dioxygene :
* Dans les solutions acides, se déroule la réaction d’équation :
0, + 4 H30" + 4 Fe”* — 6 H,0 +4 Fe*

Cette réaction est limitée par la vitesse de dissolution et de diffusion du dioxygene
dans la solution de fer (II). Sa vitesse est donc nettement augmentée par barbotage
du courant d’air. Si I’acide n’est pas en exces, un précipité d’hydroxyde de fer (III)
peut apparaitre.
* Dans les solutions basiques ou neutres, se déroule la réaction d’équation :

Oy +2 HyO +4 Fe(OH); — 4 Fe(OH);3
Cette réaction est rapide ; c’est elle qui est a 1’origine de 1”apparition de la colora-
tion rouille que prend un précipité vert d’hydroxyde de fer (II) lorsqu’on 1’aban-
donne au contact de I’air.

Application 2

Comportement des solutions de fer (II)
au contact de 'air

On considere une solution de sulfate de fer (II) a
0,50 mol . L™\, Son pH est maintenu égal i 0 grice a un
exces d’acide sulfurique. Un courant d’air barbote dans

Cira =1 mol.L-!
= Cirg = 1 umol.L-!
indépendant de Cypy

E(V) A

1,0 1
0,77

1,33 333 6,45\ 945 pH

~ 0,44
-062—

-1,0 1

Doc. 20. Diagrammes E-pH du fer
pour :
Cira=1mol.L " ez 1 umol.L!

Quelles que soient les concentrations,
les solutions de fer (II) et (1Il) ne réagis-
sent pas avec l’eau.

Dans les conditions précisées par 1’énoncé :

po,=p"5=C® et pH=0=C®
Eo, /1,0 reste donc constant et égal a 1,22 V.
La condition d’équilibre s’écrit alors :

0, + 4 H30" +4 Fe?* —= 6 Hy0 +4 Fe*
A I’équilibre, les potentiels des couples en présence sont
égaux :
Eo, /1,0 = Epe+/Fe2+

3+
la solution. 0,77 +0,059. 1og([Fez+]) =122V
Déterminer la composition du systeme a I’équilibre. [Fe™1eq
3+
B L’équation de la réaction est : Soit : log Fe 1) _122-0.77 _ 7,63
[Fe2t] & 0,059

3+
OU encore : ([Fe:2+]) =10793~42.107
Fe 1y,

M Le potentiel rédox du couple O,/H,O est donné, en
volt, par la formule de Nernst ; a 298 K :
Po,

0059 | POy
4 %

Eo,/1,0= 1,23-0,059.pH +

M La réaction est quantitative, donc :

[Fe3*]gq = [Fe>*1;, = 0,50 mol . L1
[Fe2+]éq, concentration d’équilibre en Fe?*, se déduit
du quotient de réaction :

[Fe**]¢q = 1,2.1078 mol . L-!

P Pour s’entrainer : ex. 13 et 14.
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Etablissement d’un diagramme
potentiel-pH

Dégageons, dans ce paragraphe, les conventions utilisées pour établir un diagramme
potentiel-pH et la démarche a suivre pour y parvenir rapidement.

5.1. Conventions

Les conventions présentées seront illustrées sur les exemples des éléments chrome
Cr et chlore CL.

M On détermine les especes prises en compte pour I’établissement du diagramme
de I’élément étudié.
Exemples : * Cr(s) ; Cr’* ; CrOF ; Cry03~ ; Cr(OH)5(s)

* Cly(g); CI"; HCIO ; Cl1O~

M On considére comme constante (en 1’absence de solides) la somme des concen-
trations atomiques de I’élément considéré dans la solution. Soit Cy,, cette valeur
appelée concentration de tracé (ou de travail).

Exemples : * [Cr3t] + [CrO%‘] +2. [CrZO%‘] < Cya
e [CIT]+ [HCIO] + [CIOT] = Cyy

Le but du diagramme étant de visualiser les différents domaines ou une seule espece
est majoritaire, il faut établir I’équation des frontieres séparant ces domaines.

B Pour une espece dissoute et un solide, 1a frontiere du domaine d’existence de
I’espece non dissoute est telle que la concentration atomique de I’ élément est égale
A Cyp -

Exemples :

» Frontiére entre Cr et Cr3* telle que [Cr3*] = Cyy.

* Frontiére entre Cr* et Cr(OH);3 telle que [Cr3*] = Cypy .

* Frontiere entre CrZO%‘ et Cr(OH); telle que 2. [Cr2027‘] =Cyq -

B Pour une espece dissoute et une gazeuse, la frontiere du domaine
d’existence de I’espece non dissoute est telle que la concentration atomique de
I’élément est égale a Cy,, la pression de I’espece gazeuse étant égale a une pres-
sion fixée conventionnellement, appelée pression de tracé ; on choisit
fréquemment 1,00 bar, c’est-a-dire la pression standard p°.

Exemple :
Frontiere entre Cl™ et Cly(g) telle que [Cl7] = Cyy et p(Cly) = pyrq -

B Pour les especes dissoutes, les deux conventions pour la frontiere des domaines
de prédominance les plus souvent utilisées sont :

Convention n°® 1: La frontiere est telle que les concentrations atomiques de 1’é1é-
ment considéré y sont égales.

Exemples :

* Frontiére entre Cr3* et CrO%( telle que [CrO%(] =[Cr¥*] = Cyy /2.

« Frontiére entre Cr3* et CrzO%* telle que [Cr3*]=2. [CrzO%*] =Cial2 .

Convention n° 2 : La frontiere est telle que les concentrations moléculaires ou
ioniques de 1’élément considéré y sont égales.

7. Diagrammes potentiel-pH

Si I’énoncé ne précise pas les conven-
tions de tracé, il faut indiquer clairement
les conventions retenues.

© Hachette Livre ~ H Prépa / Chimie, 2% année, MP-MP¥ ~ PT-PT¥; la photocopie non autorisée est un délit

177



7. Diagrammes potentiel-pH

© Hachette Livre ~ H Prépa | Chimie, 2% année, MP-MP* — PFPT, la photocopie non autorisée est un délic

178

Exemples :
* Frontiere entre Cr3* et CrO7 telle que [CrOﬁ‘] =[Cr¥*] = Cyy /2.

« Frontiére entre Cr3* et Cr2027_ telle que [Cr¥*] = [Cr2027_] =Cyal3 .

Ces deux conventions ne conduisent a des résultats différents que si I’atomicité de
I’élément considéré n’est pas la méme dans les deux especes.

5.2. Démarche raisonnée

M On classe, par nombre d’oxydation croissant, les especes prises en compte pour
I’établissement du diagramme de 1’élément étudié ; on en déduit les différents
couples a étudier a pH = 0 ; on écrit, pour chacun d’eux, la demi-équation
électronique, puis la formule de Nernst correspondante.

B On détermine, pour chaque degré d’oxydation, les valeurs de pH limitant
les domaines d’existence ou de prédominance. On utilise, pour ce faire, les constantes
d’équilibre correspondantes : K, pour les équilibres acido-basiques, K pour les
équilibres de solubilité et les constantes de formation 3, pour les équilibres de com-
plexation.

M On établit ensuite, grace a la formule de Nernst et aux conventions choisies, les
expressions des potentiels des différents couples en fonction du pH.

M On trace les droites correspondantes pour obtenir le diagramme asymptotique
au fur et 2 mesure de 1’établissement de leur équation.

M On examine ensuite si chaque degré d’oxydation posséde un domaine d’exis-
tence ou de prédominance. Pour les états d’oxydation intermédiaires, il faut
vérifier que chaque degré est prédominant a la fois par rapport au degré supérieur
et au degré inférieur.

Soit Y, une espeéce appartenant a deux couples rédox et jouant dans I’un le réle
d’oxydant (couple Y/X) et dans 1’autre celui de réducteur (couple Z/Y) : Y est
un amphotere rédox. S’il existe un intervalle de pH tel que Ey/x soit supérieur
a Ez/y, les domaines d’existence ou de prédominance de Y sont disjoints, et
I’espece Y n’est jamais prédominante dans cet intervalle : ¥ se dismute pour
donner les especes X et Z. Il faut alors reprendre 1’étude dans I’intervalle de
pH correspondant en considérant le nouveau couple rédox Z/X.

Cette étude nécessite donc la connaissance du potentiel standard du nouveau couple
Z/X qu’il faut calculer a partir des potentiels standard des couples Z/Y et Y/X.
Considérons les trois couples :

Y4me —X EV . Z+me —Y ES ; Z+(n+m)e —X EY
En utilisant les enthalpies libres standard associées aux demi-réactions électro-

niques, on peut établir (cf. § 1.4.2.) que :

nl.E?+n2.Eg=(n1+n2).Eg (7.7)

M On indique enfin, sur le diagramme rectifié, les especes prédominantes des dif-
férents domaines. Il est fréquent de superposer, au diagramme établi, celui de I’eau.
11 est recommandé d’indiquer en légende la valeur de Cy, utilisée.

» Pour s’entrainer : ex. 8 et 9.



7. Diagrammes potentiel-pH

Lecture et utilisation des diagrammes

potentiel-pH

6.1 Lecture d’un diagramme E-pH

1l est fréquent que I’on fournisse un diagramme potentiel-pH ainsi que la liste des
especes prises en compte ; il est alors demandé d’attribuer, a ces especes, leurs domaines
d’existence ou de prédominance. L’identification de I’espece prédominante relative
aux différents domaines d’un diagramme découle de la formule de Nernst (7.6) :

a(T) (apy)®
E=E'- T o(I).pH +—,— .logj-—>>

ARed

avec a(T) =

R.T.In10

7 (7.6)

La considération de la pente o des différents segments-frontieres permet en effet
de préciser la relation existant entre les especes séparées par cette frontiere. D’apres

(7.6), 0=- % . a(T) ; on peut donc remarquer que :

* Les verticales correspondent a n = 0, ¢’est-a-dire a des échanges de particules autres
que les échanges électroniques : équilibres acido-basiques ou de précipitation.

Quand on traverse une verticale en parcourant le diagramme de la gauche
vers la droite, ¢’est-a-dire dans le sens des pH croissants, le domaine de
prédominance de ’acide est a gauche et celui de sa base conjuguée a droite

de cette verticale.

* Les horizontales et les obliques correspondent a n # 0, c’est-a-dire a des équilibres
rédox : le domaine de prédominance de I’oxydant est au-dessus et celui de son réduc-

teur conjugué au-dessous de cette oblique.

Quand on parcourt le diagramme de bas en haut, on rencontre I’élément

étudié sous des états d’oxydation croissants.

Application 3

Lecture du diagramme E-pH
de I’élément cuivre

ment cuivre, limité aux especes suivantes :

e en solution : Cut, Cu?*
e solides : Cu, Cuy0O et Cu(OH),

E(V)
1,00
IO ©)
0,28:A B
] ®
0,00 N pH
] 35 DNU0 N
] ®

Doc. 21. Diagramme E — pH du cuivre
pour Cyra = 0,010 mol . L

Le document 21 présente le diagramme E — pH de I’élé-

Ce diagramme a été tracé avec les conventions suivantes :

e la concentration totale en élément cuivre a 1’ état
dissous est égale a Cy, :

[Cu*] +[Cu®*] < Cyry = 0,010 mol . L

o sur une droite frontiere séparant les domaines de deux
especes dissoutes, les concentrations en élément cuivre
dans chacune de ces deux espéces sont égales.

1) Déterminer le degré d’oxydation du cuivre dans les
différentes espéces prises en compte.

2) a) Déterminer, en justifiant, les espéces numérotées
de ® a ®, majoritaires dans les différents domaines.

b) Quelle est I’espece qui n’est pas stable ? Par quelle
réaction disparait-elle ? Calculer la constante thermo-
dynamique de la réaction correspondante et détermi-
ner la concentration de cette espéce en équilibre avec
I’espece majoritaire a la concentration :

Cira = 0,010 mol. L1
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3) A l'aide du diagramme, déterminer le potentiel stan-
dard du couple Cu** | Cu (s) et le produit de solubilité
de Cu(OH),.

4) Retrouver les pentes des frontieres BC et BD.
Données :

Potentiels standard rédox : Cu* /Cu (s) : EV'=052V:
Cu?* /Cu*: E¥=0,16 V.

Produit ionique de I'eau : K, = 10714,

On prendra RI':T .Inx =0,060.log;gx.

1) Degré d’oxydation de I’élément cuivre :

+Cu(0): Cu(s) *Cu(Il) : Cu2*, Cu(OH); (s)

e Cu(I) : Cu™, Cuy0 (s)

2) a) En parcourant, a pH = 0, le diagramme dans le sens
croissant des potentiels, on ne rencontre que deux especes
qui contiennent le cuivre dans des états d’oxydation
croissants :

* @ est I’espece ou I’état d’oxydation du cuivre est mini-
mum : @ est le cuivre métal Cu (s).

* @ est I’espece ou I’état d’oxydation du cuivre est maxi-
mal. De plus, comme la frontiere ©/@ est horizontale,
® est Iion cuivre (IT) Cu?*

* La frontiere ®/@ étant verticale, @ correspond au méme
état d’oxydation pour 1’élément cuivre que @ : @ est
I’hydroxyde de cuivre (II) Cu(OH); (s).

* @ est une espece ou I’état d’oxydation du cuivre est
(I). Comme la frontiere ©/® est oblique, 1’équilibre ©/®
met en jeu des protons et des électrons : @ ne peut pas
étre I’ion cuivre (I) Cut ; @ est donc I’oxyde de cuivre (I)
CU2O (S)

b) L’espece qui n’est pas stable est celle qui ne possede
pas de domaine de prédominance, I’ion cuivre (I) Cu* ;
I’ion Cu*, qui est un ampholyte rédox, peut se dismu-
ter selon : 2 Cu* = Cu?* + Cu (s)

La constante thermodynamique de la réaction peut étre
déterminée en écrivant qu’a I’équilibre, les potentiels
rédox des couples mis en jeu dans la réaction sont égaux :

0, 060 [Cu]
cY

E%(Cu*/ Cu) + .log

[Cu™]

o]

= E0(Cu?*/Cu*) + 0,060 060 .log
On en tire :
0. [Cu?*] _
[Cu*]?
c’est-a-dire :
o_ E%Cu*/Cu)— EO%Cu?*/ Cu™)
0,060
K%=1,0.10°

EY%Cu*/ Cu) - E%Cu?*/ Cu™)

log 0,060

log K =6,0

d’ou:

A I’équilibre, la concentration de [Cu*] se déduit de la
relation K0 = Q ; soit :
0. [cu?]

[Cu*]?
Dans une solution ot [Cu?*] = Cyy, = 0,0100 mol . L1,
[Cu*]= 10" mol. L~ = Cy,/100.
Il est donc normal qu’avec cette convention, I’ion
[Cu*] n’ait pas de domaine de prédominance.
3) ¢ Potentiel standard du couple Cu2*/ Cu (s)
La demi-réaction électronique du couple et la formule

de Nernst s’écrivent :
CuXt+2¢

1,0.100 =

= Cu(s)
0060 [Cu?t|

0

E(Cu?*/Cu) = E9(Cu?*/Cu) + —5— .log

Par convention, sur la frontiere entre CuzJr /Cu(s):
[Cu?*] = Cyy = 0,010 mol . L1,
L’équation de la droite frontiere est donc :

C
EO(Cu2*/ Cu) + 0060 log 71

E(Cu?*/Cu) =

Par lecture du diagramme, on obtient :
E(Cu”*/Cu)=0,28 V

on en déduit : E%Cu?*/Cu)=0,34V

* Produit de solubilité de Cu(OH),

La limite de précipitation est déterminée en supposant

que I’ion considéré est le seul représentant de 1’élément

cuivre dans la solution ; sa concentration est donc égale

4 Cy=0,010 mol. L1,

La limite de précipitation de 1’hydroxyde de cuivre (II)

correspond a la vérification simultanée des deux relations :

2+ 2
[Cu2*] = Cyy =0,010mol. L~ et Kyp= %
C
Sur le diagramme, on lit que la précipitation de 1’hy-
droxyde de cuivre (II) débute pour pH =5, soit pour une
concentration ®/ cg = 102 mol.L~!. On en déduit :

K(Cu(OH),) = 10-20
4) Pentes théoriques des frontieres BC et BD.
* BC sépare les especes Cu?* / CuyO (s) ; la demi-
réaction électronique de ce couple s’écrit :
2Cu** +H,0+2¢ = CuO+2H*
La formule (7.6) o0=— % .a(T) s’applique avec m=—-2

etn=2.Donc :

Ope=— ‘2—2 .0,06 = + 0,06 V

* BD sépare les especes CuyO (s) / Cu (s) ; la demi-

réaction électronique de ce couple s’écrit :
CupyO+2H"+2¢ = 2Cu+H,0

La formule (7.6) 0= — % .a(T) s’applique avec

m=n=2.Donc : O'BD=—&260.2=—0,06V
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Quel que soit le pH, le cuivre (II) possedent un domaine de prédominance ou d’exis-
tence. En revanche, le cuivre (I) n’est représenté que par « I’oxyde cuivreux » Cu;0 ;
ce solide « rouge brique » apparait lorsque le réactif de Fehling est utilisé pour
mettre en évidence le caractere réducteur des aldéhydes (doc. 22).

6.2. Exemples d’utilisation des diagrammes E-pH

6.2.1. Utilisation du diagramme d’un seul élément

Un tel diagramme permet d’évaluer la stabilité intrinseque des différentes especes
correspondant a cet élément :

* Si chacune des especes étudiées possede un diagramme de prédominance ou
d’existence par rapport a ses voisines, aucune d’elles n’a tendance a se dismuter.
* Deux especes n’ayant pas de fronticre commune ne pourront pas coexister et ten-
dront a réagir I’'une avec I’autre (doc. 23).

6.2.2. Superposition de plusieurs diagrammes

En superposant plusieurs diagrammes ou parties de diagrammes correspondant a
différents éléments, il est possible de déterminer les especes ne pouvant pas coha-
biter dans la solution et donc de prévoir les réactions qui peuvent s’y dérouler ;
deux especes n’ayant pas de domaine commun ne pourront pas coexister et ten-
dront a réagir I’'une sur I’ autre.

M Stabilité de la solution aqueuse des especes

En superposant le diagramme d’un élément a celui de I’eau, on peut déterminer si
certaines des especes considérées peuvent réagir avec I’eau, soit pour 1I’oxyder
(généralement en dioxygene), soit pour la réduire (généralement en dihydrogene).

M Stabilité de la solution aqueuse aérée

Si la solution est au contact de 1’atmosphere, certaines especes peuvent étre oxy-
dées par le dioxygene ; il faut alors tenir compte de la pression en dioxygene,
approximativement constante et égale a p¥/ 5

Application +

Utilisation du diagramme E-pH
de I’élément cuivre
1) Rappeler les équations des droites (a) et (b) délimitant
le domaine de stabilité thermodynamique de I’eau. Donner
leur équation avec la convention : po, = py, = 1 bar.

Les reporter sur le diagramme de I’application 3. E(H30*/Hy) =

2) Discuter de la stabilité des différentes espéces conte-
nant ’élément cuivre en présence d’eau, puis au contact
de I’atmosphere.

Données :
e Potentiels standard rédox :
0,/H,0: E°=123V ; H30*/H,:E%=0,00V.

1) ¢ Couple H30" / H,
La demi-réaction électronique du couple et la formule
de Nernst s’écrivent :

2H;0t +2¢6 =

2 0

LLa .log h—z . P

2 c0* P,
Avec la convention sur la pression :

E(H30%/H;) =-0,060 .pH (V)

* Couple O, / H,O
La demi-réaction électronique du couple et la formule
de Nernst s’écrivent :

. 14 0,+4H30t+4e¢” = 6H,0
Produit ionique de I'eau : Ko = 1077, e L To,
On prendra RI':T .Inx = 0,060 log ;o x. et £(0y/H0) =123+ == log ((CO) . po)

7. Diagrammes potentiel-pH

précipité
rouge brique
d’oxyde

de cuivre (I)
CUZO

liqueur de Fehling
avec quelques gouttes
d’aldéhyde

Doc. 22. Test a la liqgueur de Fehling.

EV) A
- MnOy
1,67
1,5
1,26 >
1 MnO,(s)
1,0 — T .
Mn2+ pH

Doc. 23. Les domaines de prédominance
des ions MnOy et Mn?* sont disjoints :
ces deux especes ne peuvent pas coexis-
ter et la solution est le siege d’une réac-
tion d’amphotérisation qui fournit
MnO,. Cette réaction est cependant
lente en I’absence de catalyseur.

H, +2 H,0
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Avec la convention sur la pression :
E(0,/H0)=1,23-0,060.pH (V)

2) a) Le domaine de stabilité de I’eau a une partie com-

mune avec les domaines (d’existence ou de prédomi-

nance) de toutes les especes cuivrées considérées : Cu,
Cu,0, Cu?* et Cu(OH), peuvent exister, de maniére

especes peuvent exister, de maniere stable, dans une
solution au contact de I’atmosphere.

Au contact de 1’atmosphere, le cuivre métal et Cu,O
peuvent étre oxydé par le dioxygene de I’air :

—en milieu acide, I’oxydation du métal provoque le
bleuissement de la solution par formation d’ions Cu2*

stable, au contact d’une solution aqueuse.

Remarque : méme les solutions acides (a condition que
I’anion soit non oxydant - acide chlorhydrique ; acide
sulfurique dilué et froid ; acide acétique - sont inca-
pables d’oxyder le métal en donnant un dégagement de
dihydrogene : le cuivre est un métal noble.

b) Le domaine de prédominance du dioxygene n’a de

partie commune qu’avec les domaines (de prédominance
ou d’existence) de Cu?* et Cu(OH); : seules ces deux

selon la réaction d’équation :
1/2 0, + 2 H30* + Cu — 3 H,0 + Cu?*

—en milieu neutre ou basique, I’oxydation du métal se
déroule selon la réaction d’équation :

1/2 O + HO + Cu — Cu(OH); (5)
—I’oxydation de Cu,O se déroule selon le bilan :
CU(OH)2 (s) + 172 02 +2 HzO — 2 CuzO (s)

» Pour s’entrainer : ex. 10, 11 et I5.

6.3. Limite d’utilisation des diagrammes E-pH

11 se peut que les réactions prévues a partir des diagrammes E-pH ne soient pas
observées, car, dans les conditions de I’expérience, leurs vitesses sont tres faibles.
L’expérience montre, en effet, que le blocage cinétique se rencontre trés fréquem-
ment lors des phénomenes d’oxydoréduction.

Exemple : Les solutions aqueuses de permanganate de potassium ou de peroxodi-
sulfate de potassium ou d’ammonium sont métastables a la température ordinaire,
car la réaction naturelle d’oxydation de I’eau en dioxygene est tres lente.

11 se peut aussi que d’autres réactions soient observées, si elles mettent en jeu des
especes qui n’ont pas été prises en compte lors de 1’établissement du diagramme.
C’est le cas lorsque la solution contient des substances susceptibles de former des
complexes ou des précipités.

Exemple : En présence d’ions cyanure CN, les propriétés rédox du couple
fer (IIT) / fer (IT) sont fortement modifiées par suite des réactions de complexation
conduisant aux ions [Fe(CN)¢] et [Fe(CN6]4‘. Ainsi, le fer (IIT) devient incapable
d’oxyder les ions iodure, alors que la réaction est quantitative en 1’absence d’ions
cyanure (doc. 24).

a)  AEWV) b) A EWN)
E Fe3+ b
0,77 7 1
’ Fe™* \
b 12 110
0,65 = 0,65 =
11 1
0,5 0,5
i { [Fe(CN)]*
035 —
1 1 [Fe(CN)¢l
0,2 T T T T \ T 0,2 T T T T T
0 5 pH 0 5 pH
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A Doc. 24. a) Les domaines de prédo-
minance des ions Fe3* et 1~ sont dis-
Joints : ces deux especes ne peuvent pas
coexister et la solution est le siege de la
réaction :

2Fe3 421 — 2Fe?t +1,

b) La complexation des ions du fer
abaisse le potentiel du couple
Fe (IIT) / Fe(Il) ; les ions [Fe(CN)6]3* et
I~ ont un domaine de prédominance
commun ; ils peuvent donc coexister.
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® CELLULES ELECTROCHIMIQUES

Une cellule électrochimique (ou cellule galvanique) est un systéme I électrodes I
constitué par deux électrodes plongeant dans une méme solution conduc-
trice ou dans deux solutions en contact électrique grice a une jonction
électrolytique.

cuivre argent

Par convention, un courant d’intensité i > O rentre dans la cellule par solution
. s . de sulfate
I'électrode de gauche et en sort par I'¢électrode de droite ; le passage du e cyjyre (II)
courant dans le circuit est assuré par le déplacement des ions dans

la solution et par celui des électrons dans les électrodes et les fils
extérieurs. Aux interfaces électrode/solution, il se produit des chan- solution

paroi poreuse :
gements de porteurs de charge. de nitrate
d'argent

Quelle que soit la nature (générateur ou récepteur) de la cellule, -
I'électrode d’entrée, siege d'une oxydation, est une anode, celle de - Cu CuZ* (ag) i AgF(ag) |Ag
sortie, siege d'une réduction, est une cathode.

Convention de représentation d’une
Lorsque le courant d’intensité i > 0, traverse la cellule, on observe  cellule galvanique

I’oxydation de Red; a I’anode et la réduction de Ox; a la cathode.
Le bilan de la réaction rédox résulte d’une combinaison des demi-réactions (1) et (2) telle que le nombre d’élec-
trons perdus par Red, soit exactement le méme que celui des électrons gagnés par Ox| :

aOx; + ﬁRedz = }/Redl + 50)(2
Soit n la quantité d’électrons mise en jeu par cette équation et & I’affinité chimique du systéme pour cette
réaction. D’apres le second principe de la thermodynamique :
A=n.F.(Vc=Vy)
S0it : A=n.F.(Voc-Va)i=o
Cette relation est vérifiée, quelle que soit la nature (générateur ou récepteur) de la cellule.

On a donc :

A=n.F.€= I’l.F.(El —Ez)
Pour une réaction d’équation : n, Oxq + n1 Redy = n Red; + ny Ox;, I’affinité chimique s et la différence
(E1 - E3) sont toujours de méme signe.

@ CARACTERISTIQUES D’UN COUPLE REDOX

Soit le couple rédox Ox;/Red;, mettant en jeu n; électrons au cours de la demi-réaction électronique de réduc-
tion selon :
aOx;+npe +m H+(aq) = ﬁRedl +¢q1 H,O

Le potentiel rédox de ce couple peut s’exprimer par la formule de Nernst :

R.T.In10
F

a
E1=E(1)—r::—1l .a(T).pH + a,EIT).loglo((aOXI) avec o(7) =
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L’enthalpie libre standard de la demi-réaction électronique de réduction, Aré(f , estreliée a son potentiel stan-
dard par :

AGY =-n,.F.EY

@® DIAGRAMME POTENTIEL-PH

Définition
Un diagramme potentiel-pH permet de préciser, dans le plan (pH, E), les domaines de prédominance des

différentes formes dissoutes et les domaines d’existence d’éventuels précipités correspondant aux différents
états d’oxydation de 1’élément considéré.

Lecture d’un diagramme E-pH

L’identification de I’espece prédominante relative aux différents domaines d’un diagramme découle de la
formule de Nernst : la considération de la pente o des différents segments-frontieres permet en effet de
préciser la relation existant entre les especes séparées par cette frontiere. D’apres ¢ = — % - a(T) on peut
remarquer que :

* Les verticales correspondent a n = 0, c’est-a-dire a des échanges de particules autres que les échanges élec-
troniques : équilibres acido-basiques ou de précipitation. Quand on traverse une verticale en parcourant
le diagramme de la gauche vers la droite, c’est-a-dire dans le sens des pH croissants, le domaine de
prédominance de ’acide est a gauche et celui de sa base conjuguée a droite de cette verticale.

* Les horizontales et les obliques correspondent a n # 0, c’est-a-dire a des équilibres rédox : le domaine de
prédominance de I’oxydant est au-dessus et celui de son réducteur conjugué au-dessous de cette oblique. Ainsi,
quand on parcourt le diagramme de bas en haut, on rencontre I’élément étudié sous des états d’oxyda-
tion croissants.

Démarche raisonnée pour I’établissement d’un diagramme

* Déterminer les especes prises en compte pour I’établissement du diagramme de 1’élément étudié.

* Classer ces especes par nombre d’oxydation croissant ; en déduire les différents couples a étudier a pH =0
et écrire, pour chacun d’eux, la demi-équation électronique puis la formule de Nernst correspondante.

* Déterminer, pour chaque degré d’oxydation, les valeurs de pH limitant les domaines d’existence ou de pré-
dominance. Utiliser, pour ce faire, les constantes d’équilibre correspondantes : K, pour les équilibres acido-
basiques ; K pour les équilibres de solubilité ; constantes de formation J,, pour les équilibres de complexation.

« Etablir ensuite, grace a la formule de Nernst et aux conventions choisies, les variations des potentiels des
différents couples en fonction du pH.

* Tracer les droites correspondantes au fur et a mesure de 1’établissement de leur équation.
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» Examiner, ensuite, si chaque degré d’oxydation posséde un domaine d’existence ou de prédominance. Pour
les états d’oxydation intermédiaires, il faut vérifier que chaque degré est prédominant a la fois par rapport au
degré supérieur et au degré inférieur.

Soit un amphotere rédox Y, une espéce appartenant a deux couples rédox et jouant dans 1'un le role d’oxydant
(couple Y/X), et dans I’autre celui de réducteur (couple Z/Y). S’il existe un intervalle de pH tel que Ey;x soit
supérieur a Eyy, les domaines d’existence ou de prédominance de Y sont disjoints : ¥ se dismute pour
donner les especes X et Z. 11 faut alors reprendre 1’étude dans I'intervalle de pH correspondant en considérant
le nouveau couple rédox Z/X.

* Indiquer enfin, sur le diagramme rectifié, les especes prédominantes des différents domaines. Il est fréquent
de superposer, au diagramme établi, celui de I’eau ; il faut toujours indiquer en 1égende la valeur de Cy,
utilisée.

Utilisation des diagrammes E-pH

Lorsqu’un systeme est a I’équilibre, tous les couples rédox présents ont le méme potentiel : en conséquence,
deux especes appartenant a des couples rédox différents ne peuvent donc coexister que s’il existe des valeurs
de pH pour lesquelles leur potentiel rédox a la méme valeur, c’est-a-dire si leurs domaines de prédominance
ou d’existence ont une partie commune. Les diagrammes potentiel-pH visualisent les réactions spontanées
entre especes d’un systeme.

Stabilité de la solution aqueuse des espéces

En superposant le diagramme d’un élément a celui qui correspond a I’eau, on peut déterminer si certaines des
especes considérées peuvent réagir avec 1’eau, soit pour I’oxyder (généralement en dioxygene) soit pour la
réduire (généralement en dihydrogene).

Stabilité de la solution aqueuse aérée

Si la solution est au contact de 1’atmosphere, certaines especes peuvent étre oxydées par le dioxygene ; il faut alors
tenir compte de la pression en dioxygene, approximativement constante et égale a p% 5.

® DIAGRAMME DE L’ELEMENT FER
Ce diagramme met en évidence les propriétés suivantes :
Les solutions aqueuses oxydent le fer a I’état de fer (II) en donnant un dégagement de dihydrogene.

En présence de dioxygene, le fer peut étre oxydé en fer (II). La nature du produit obtenu (Fe3* ou Fe(OH)3)
dépend du pH et de la concentration de tracé Ci,
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Exercices

Les données nécessaires a la résolution des différents exer-
cices (masses molaires atomiques, potentiels standard) sont
a rechercher dans le tableau périodique et dans [’annexe.
En général, la température est de 25 °C et on prendra :

a1 =L 1n10=0,06 V 0u 0,059 v
selon la précision demandée.

APPLICATIONS DIRECTES DU COURS

:!,,,, Utilisation des nombres d’oxydation

1) Equilibrer les équations puis analyser, en utilisant les n.o., les
réactions correspondantes : quelles sont les réactions rédox ?
a) Cuy0 + CupS —— Cu + SO,

b) Agt+I- —— Agl

¢)2NH3 + O, — NO + H,O

d)CO,+C — CO

e Fe3t+I- —= Fe?*+1,

f)NH; + H,O — NH} + HO~

2) Déterminer, grace aux n.0., le nombre d’électrons mis en
jeu dans les demi-réactions des couples suivants, puis écrire
les demi-équations correspondantes :

a) NO3/NHj ; b) PbO,/Pb%* ;¢) SOT/H,S ;d) 0/H,0, .

3) Ecrire les formules de Nernst correspondant aux différents
couples de la question 2).

%_ Formule de Nernst

Calculer le potentiel que prend, par rapport a une électrode
a hydrogene standard (E.H.S.), une électrode :

a) d’argent, dans une solution de nitrate d’argent a
0,10 mol. L ! ;

b) de fer, dans une solution de sel de Mohr 2 0,25 mol . L ;
¢) de cuivre, dans une solution de sulfate de cuivre (II) a
1,0 mmol .L ;

d) de platine, dans une solution contenant 0,10 mol .L-lde
sulfate de fer (II) et 0,20 mol.L~! de sulfate de fer (III) ;

e) de platine platiné, dans une solution de chlorure de potas-
sium 2 0,50 mol. L~!, sous une pression de dichlore de 2,5 bar.
Le sel de Mohr a pour formule : (NHy), Fe(SOy),, 6 HyO .

é., Calcul de constantes d’équilibre rédox a
partir de E?

Calculer les constantes d’équilibre des réactions rédox sui-
vantes ; conclure : SOS

a) le métal argent et I’acide nitrique ;

b) le métal argent et I’ion cuivre (II) ;
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¢) le métal cuivre et I’acide chlorhydrique ;

d) I’ion cuivre (IT) et I’ion fer (II) ;

e) I’ion permanganate et le métal fer.

SOS : Ecrire, dans chaque cas, I"équation ayant les coeffi-
cients steechiométriques entiers les plus simples.

é; Dismutation a partir de E?

1) Etudier la dismutation éventuelle, a pH =0, d’une solu-
tion de chlorure de cobalt (II) 2 0,10 mol.L-!. Calculer la
composition a I’équilibre.

2) Etudier la dismutation éventuelle d’une solution de
chlorate de sodium, Na* + CIO3 a 0,10 mol .L-!. Calculer
la composition a 1’équilibre en supposant qu’un exces
d’acide sulfurique maintient le pH constant et égal a 0.

Données :
E%Co**/Co)=-0,29V ; EQCo3*/Co?*) =+ 1,80V ;
EO(C103/C103) = + 1,19V ; E9(CIO3/HCIO) = 1,43 V .

,,,5»* Domaines de prédominance
et d’existence

1) L’hydroxyde de chrome (III), Cr(OH)3 est amphotere et
peu soluble dans I’eau ; il participe aux deux équilibres :

Cr(OH);(s) = Cr3* + 3 HO™ avec pK,=30,0 ;

Cr(OH)3(s) + HO™ = [Cr(OH)4]™ avec pK=04.

Quel est le domaine d’existence de Cr(OH)3(s) dans une
solution de nitrate de chrome (IIT) 4 0,10 mol . L' ?

Quel est le domaine de prédominance de 1’ion chrome (III)
Cr3* ? Quel est celui de I’ion tétrahydroxochromate (IIT)
[Cr(OH)4]" ?

2) Exprimer, en fonction du pH, la concentration en ions
chrome (IIT) Cr3* dans la solution précédente.

é Calcul de E° a partir d’autres E°

1) Déterminer le potentiel standard du couple Fe3*/Fe.

2) Déterminer le potentiel standard du couple NO3/NO.

3) Déterminer le potentiel standard du couple C104/HCIO.
Données :

EOFe3t/Fe?t) = 0,77V ; EQFe?t/Fe)=—0,44 V ;
EO%(HNO,/NO)=+0,98 V ; EANO3/HNO,) =+ 0,94 V ;
E(Cl03)/ClO3) =+ 1,19V ; EACIO3/HCIO) = 1,43 V .

z.,o Calcul de E° a partir de A, G°

Déterminer le potentiel standard du couple Fe3*/Fe* en
milieu cyanure sachant que Fe3* et Fe2* forment tous deux
des composés hexacyanés, dont les constantes globales de
formation f3 sont respectivement 103! et 1024 :
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1) en utilisant la relation entre potentiel standard et enthalpie
libre ;
2) en utilisant la continuité du potentiel.

8
e
1) On considere le couple : MgZ*/Mg(s), (s) indiquant qu’il
s’agit d’un constituant a I’état solide.

A 298 K, E9(Mg2*/Mg) =—2,37 V. Le produit de solubi-
lit¢ de Mg(OH), est tel que pKy=11,0.

a) Déterminer le potentiel standard du couple Mg(OH), / Mg(s).
b) En déduire I’expression de E0%, potentiel standard
apparent, du couple Mg (II)/ Mg (0) en fonction du pH.
Tracer la courbe correspondante.

- Potentiel standard apparent E?* = f(pH)

2) On considere le couple : S/H,S dont le potentiel standard
est,a298 K, égal a 0,14 V. Les constantes d’acidité de H,S cor-
respondent a pK,; et pKyp, respectivement égales a 7,0 et 13,8.
a) Déterminer les intervalles de pH correspondant aux
domaines de prédominance des diverses formes du
soufre (- II).

b) Ecrire la formule de Nernst pour le couple S/H,S et en
déduire les potentiels standard des couples S/HS™ et
S/S%. En déduire I’expression du potentiel standard appa-
rent du couple S (0)/ S(-1I) en fonction du pH. Tracer la courbe
correspondante.

Données : Le potentiel standard apparent d’un couple est le
potentiel de ce couple quand toutes les activités des partici-
pants sont égales a 1'unité, a I’exception de celle de I'ion H30™.

Q,. Etablissement du diagramme

E = f(pH) de I’élément cérium
Etablir le diagramme E = f(pH) de I’élément cérium pour
une concentration de tracé égale a 10 mmol . L.
Données :
E%Ce**/Ce)=-233V ; EOCe*/Ce’t)=1,74V;
Ce(OH)s(s) : pKgp =21 5 Ce(OH)4(s) : pKsp =50 .

ZQ Lecture du diagramme E = f(pH)
de I’élément mercure

Le document ci-apres représente le diagramme E = f(pH) de
I’élément mercure a 25 °C. Il est tracé avec les conventions
suivantes.

* La concentration totale en atomes de mercure dissous, Cy,,
est égale 2 10 mmol.L~! en I’absence de phase condensée ;
* la frontiere entre especes dissoutes correspond a I’égalité
des concentrations en atomes de mercure ;

* en ne considérant que les quatre especes chimiques sui-
vantes : mercure métal Hg (liquide pur), oxyde de mercure (II)

HgO (solide pur), ion mercure (II) ngJr (en solution) et ion
mercure (I) Hg22+(en solution) ;

e en prenant (R7/F).1n10 = 0,060 V.

1) Identifier chacun des domaines repérés de A a D, en
précisant s’il s’agit du domaine de stabilité ou de prédomi-
nance de I’espece considérée.

Par la suite, une espéece chimique sera désignée, dans le texte,
par la lettre de son domaine.

2) Déterminer, a I’aide du diagramme, les potentiels standard
EY et EY des couples Hg (I1)/Hg (I) et Hg (II)/Hg (0).

3) Ecrire 1’équation de la réaction A — D et déterminer
le produit de solubilité correspondant.

4) Quelles sont les pentes des segments 4 et 5 ? Vérifier la
concordance avec le diagramme.

5) Equilibrer ’équation rédox : B = C + D. Calculer, 2 I’aide
du diagramme, sa constante K© d’équilibre.

6) Représenter les droites A et A' limitant le domaine de
stabilité de 1’eau avec les conventions p(Hy) = p(O,) = p°.
a) Le métal mercure est-il attaqué par un acide fort a anion
non oxydant comme 1’acide sulfurique dilué ?

b) Existe-t-il une espece pouvant oxyder I’eau ?

¢) Quelles sont les especes susceptibles d’étre oxydées par le
dioxygene de 1’air ? Ecrire les réactions d’oxydation éven-
tuellesa pH=>5.

A E(V)

1,0

0,99(D)
0,8
0,73—
0.7
0.6

0,5

04 T T T T T T T T
0,3+

Lecture du diagramme E = f(pH)
de I’élément chlore

+1

Le document ci-apres représente le diagramme E =f(pH) de
I’élément chlore a 25 °C. Il est tracé avec les conventions sui-
vantes :

* la concentration totale en atomes de chlore dans la phase
aqueuse, Cy, , est égale 20,10 mol . L1 ;
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* la frontiere entre especes dissoutes correspond a I’égalité
des concentrations en atomes de chlore ;

* en ne considérant que les quatre especes chimiques sui-
vantes : dichlore Cl, en solution, acide hypochloreux HCIO,
ion hypochlorite C1O™ et ion chlorure CI™ ;

e en prenant (R.7/ F).In10 = 0,060 V.

\ E(V)

1,56 — A
LsIN\D ®
142’ 5 D
e ©)
1,3

1,2+ @

1,1+

1,0 1

1) Identifier chacun des domaines repérés de A a D ; préci-
ser le nombre d’oxydation de 1’élément chlore dans chacun
d’eux.

Par la suite, une espéce chimique sera désignée, dans le texte,
par la lettre de son domaine.

2) Déterminer, a 1’aide du diagramme, les potentiels stan-
dards £ (1) etk (2) des couples A/B et B/ C. En déduire celui du
couple A/C.

3) Ecrire I’équation de la réaction A — D et déterminer
la constante d’équilibre correspondante.

4) Quelles sont les pentes des segments @, @ et @ ? Vérifier
la concordance avec le diagramme.

5) Equilibrer I’équation rédox : B=A + C. Calculer, a I’aide
des potentiels standard, sa constante d’équilibre K.

6) L’eau de Javel est un mélange — supposé équimolaire — de
chlorure de sodium et d’hypochlorite de sodium.

a) Quel est son pH pour C, = 0,10 mol.L™! ? Quel est le
potentiel rédox du systeme ?

b) 1l est fortement déconseillé d’acidifier la solution : justi-
fier cette remarque en décrivant ce qui se passerait lors de
I’ajout d’un exces d’acide fort.

¢) Quand on ajoute de 1’eau de Javel dans une solution de
sulfate de fer (II) fraichement préparée, on observe 1’appari-
tion d’un précipité brun. Interpréter cette observation en
superposant les diagrammes E-pH des éléments fer et chlore.
Ecrire 1’équation de la réaction.

188

12: Diagramme potentiel-pH
du tungsténe

Tous les solides sont considérés comme non miscibles les uns
aux autres ; ils peuvent constituer une couche étanche a la
surface du métal. On considere les especes W (s) , WO, (s),
W,0s (s) , WO (s) et WO3 .

On donne les potentiels standard des couples suivants a
pH=0eta T=298 K.

1) WO, (s) / W(s) EY=-0119V
) W,05(s) / WO (s) EY=-0,031V
A3) WO3(s) / W5Os(s) E=-0029V
5) 05(g) / (H,0) E$=1230V

238 - 0,060 ; M(W) = 183 g.mol!,

La constante de I’équilibre (4) :

WO; (s) + HyO = WO; +2 H* est Ky = 1071405,
1) Déterminer les nombres (degrés) d’oxydation du tungstene
dans chacun de ses composés engagés dans 1’équilibre (4).

2) Ecrire les demi-équations électroniques des trois couples
Ox / Red (1), (2) et (3) et les expressions des formules de
Nernst correspondantes.

3) Exprimer la relation imposée par 1’équilibre (4) (relation
de Gulberg et Waage ou loi d’action des masses).

4) On considere que le tungsténe est oxydé des que sa concen-
tration en solution atteint la valeur de 1076 mol. L-!.
Déterminer le domaine de pH ot existe I’oxyde WO3 (s) en
équilibre avec une solution 2 107 mol.L~! au moins d’ions
tungstate WO .

5) Sur le diagramme inachevé page suivante les domaines
sont numérotés de (I) a (V). Attribuer, en justifiant le choix,
chacun de ces domaines a une espece (le domaine III est com-
pris entre deux droites paralleles tres proches 1'une de I’autre).

6) Ecrire les demi-équations correspondant aux couples (8)
WO; /WO, (s) et (9) WO / W (s).

7) Donner I’expression littérale du potentiel de Nernst asso-
cié a chacun de ces couples Eg et Ey. En déduire la valeur du
coefficient directeur de la frontiere correspondante et la
tracer sur le diagramme. Que peut-on en conclure quant au
comportement du dioxyde de tungsténe en milieu neutre
ou faiblement acide ?

(Une frontiere correspondant au couple WOi_ /' W05 (s) a
un domaine tres restreint.)

8) Selon des criteres purement thermodynamiques, quel est
le comportement prévisible du tungsteéne au contact d’une
solution acide, neutre ou basique ? Ce comportement est-il a
priori modifié si I’on aere vigoureusement la solution.
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En pratique, le tungsténe est a peu pres inoxydable en milieu
aqueux et en I’absence d’oxydants tres puissants. Comment
interpréter cette observation ?

V)

@

0 2,00 4,00 6,00 pH

(D’apres Concours Centrale Supélec 2003.)

7’,‘& Stabilité de I'eau

1) Tracer le diagramme E = f(pH) pour les couples rédox de
I’eau dans le cas ol Cyry = 0,10 mol. L1 et py, = 1,0 bar .

* Potentiels standard d’oxydoréduction :

H30%/H,y: E0=0,00V ;0,/H,0: E0=123V;
03/H,0: EO=150V ;Hy0,/H,0: E0=178 V.

« Equilibre : HyO, = HO; + H*, pK,=11,63 .

2) Le diagramme est divisé en diverses zones ; préciser la
signification de chacune d’elles en déterminant, en particu-
lier, le domaine de stabilité de 1’eau.

Indiquer dans quelles conditions de pH ou de potentiel il est
possible d’oxyder ou de réduire 1’eau.

3) On donne les potentiels standard d’oxydoréduction des
couples suivants :

NiO,/NiyO3 : E9=144V ;F,/F: E0=287V ;
Na*/Na: E0=-2,71V.

Décrire 1’évolution de ces couples rédox en présence d’eau.

/!;,,4.} Stabilité des solutions aqueuses

- d’hypochlorite
1) Le potentiel d’oxydoréduction (en V) du systeme oxydo-
réducteur C10~/CI™ est donné par I’expression :

0,06 [CIOT]
2 [CI]

Ecio-/cr-= 1,67 - 0,06.pH + .log

a) Ecrire 1’équilibre d’oxydoréduction correspondant a ce

systeme. Porter, sur le diagramme E = f(pH) des différents

équilibres d’oxydoréduction de 1’eau, la courbe représenta-

tive des variations E(C1O~/CI").

Discuter la stabilité des anions hypochlorite C1O~ en solu-

tion aqueuse.

b) Calculer la constante d’équilibre de la réaction :
ClIO-——ClI + 120,

Quelle conclusion peut-on en tirer ?

2) En fait, sauf en présence de catalyseurs (MnO,, NiO»,
Co0,) ou sous I’action de la lumiere, 1’eau réagit tres lente-
ment sur les ions hypochlorite.

a) Indiquer tout d’abord, quels sont les oxydes de cobalt qui
réagissent avec 1’eau (pour des solutions dont le pH est tel
que 7<pH< 14).

b) Prévoir I’évolution d’une solution d’hypochlorite mise en
présence d’oxyde de cobalt CoO. Montrer le rdle catalytique
joué par CoO;.

Données :

E%(C00,/C0y03)=1,48 V ; EO(C0y03/C0304) = 1,02V ;
E%(C0304/C00)=0,78 V ; E%C00,/C0,03) =148 V .

:’,5,;. *Lecture des diagrammes E = f(pH)
et utilisation

\ E(V)

O

A

12
1,0
0,8 _ E
0,6 - E
04 | E
0,2 |

0,0

-0,2 4 F

~04 4
~0,6 4
~0,8 4
~1,04

-1,2

®

Pour étudier quelques propriétés du vanadium et de ses déri-
vés, on dispose du diagramme simplifié suivant, tracé en milieu
acide : potentiel E = f(pH) du vanadium, V(s), associé aux

189

© Hachette Livre ~ H Prépa / Chimie, 2% année, MP-MP* — PFRT¥; la photocopie non autorisée est un délic



© Hachette Livre ~ H Prépa | Chimie, 2% année, MP-MP* ~ PFPT, la photocopie non autorisée est un délic

190

Exercices

especes solubles dans 1’eau : V2, V34, VOJE et VOt (cha-
cune 2 la concentration de 0,1 mol. L) et a leurs hydroxydes
solides, repérés respectivement par (I), (IT), (III) et (IV).

VO3 /VOP* | VO /V3+| V3+/v2+ | V2 /V(s) | OxeVH0

couple

E%V) 1,00 0,36 -0,25 -1,18 +1,23

1) Donner les formules des hydroxydes (I), (II), (III) et (IV).
Compléter (en justifiant) le diagramme fourni, en faisant figu-
rer chaque espece dans son domaine de prédominance.
Calculer les ordonnées des points A, B, C et G ; vérifier sur
le graphe. Montrer que les droites BE, CF, GI et HJ sont paral-
leles.

2) On constate que I’hydroxyde correspondant a I’ion le plus
oxydé est rouge brique.

a) Calculer son produit de solubilité Ky, ainsi que celui des
trois autres hydroxydes.

b) On éleve progressivement, a pH = 2.0, le potentiel d’une
solution d’ions VZ*. A partir de quel potentiel voit-on appa-
raitre le précipité rouge brique ?

3) Les oxydes du vanadium (V,O,), correspondant aux
hydroxydes (I), (II), (III) et (IV), occupent pratiquement les
mémes domaines que ceux-ci. Donner les formules (V,0,)
des quatre oxydes : (I'), (IT'), (IIT") et (IV"). Quel est le plus
stable en présence d’eau ?

4) D’apres le diagramme E-pH, le vanadium est-il un métal
«noble » ? Comment expliquer la quasi absence de réaction
du vanadium aussi bien vis-a-vis de I’eau que vis-a-vis d’acide
chlorhydrique dilué ?

5) L’hydroxyde correspondant  1’ion V2* réagit directement
sur I’eau. Pourquoi ? Selon quelle réaction ? Trouve-t-on cet
hydroxyde dans la nature ?

(D’apres Concours Centrale Supélec MP.)

UTILISATION DES ACQUIS

16’, *EE = f(pH) de ’élément azote

On se propose, dans un premier temps, de tracer un diagramme
potentiel-pH simplifié de I’azote en solution aqueuse, en se
limitant aux trois substances : acide nitrique HNOj3, acide
nitreux HNO, et monoxyde d’azote NO, ainsi qu’aux anions
NOj3 et NO». Ce diagramme sera ensuite utilisé pour 1’étude
de quelques réactions chimiques. On donne les potentiels
standard, a pH = 0, des deux couples rédox suivants :

NO3;/HNO, : E9=+0,94V; HNO,/NO:E%=+0,99 V.
Pour I’acide nitreux, pK, = 3,3.

Le diagramme potentiel-pH du systéme sera d’abord tracé
d’un point de vue théorique : la frontiere qui sépare deux

domaines de prédominance correspondra, pour les especes
en solution, a une concentration d’une mole par litre et pour
les gaz a la pression de référence de 1,00 bar. Ce diagramme
théorique sera tracé pour —2 <pH < 12.

1) On étudie d’abord le domaine o pH < 3,3 .

a) Justifier le choix de cette coupure.

b) Ecrire les demi-équations rédox des deux couples cités
plus haut. En déduire les especes prédominantes dans ce
domaine.

¢) Ecrire les équations de Nernst associées aux deux couples
considérés. Donner les équations des droites Dy et Dy
correspondantes ainsi que les coordonnées de leur point
d’intersection A.

d) Tracer le diagramme potentiel-pH en prenant en abscisse
1 cm par unité de pH et en ordonnée 1 cm pour 0,1 V.

e) Etablir les domaines de prédominance des espéces. Que
peut-on en déduire pour la stabilité thermodynamique de 1'une
d’entre elles ?

2) Reprendre une étude similaire pour le domaine ou pH > 3,3
et compléter le diagramme.

3) A partir du diagramme théorique complet, représenter expli-
citement les frontieres qui séparent les domaines de prédo-
minance des especes thermodynamiquement stables.

4) a) Pour des solutions rencontrées au laboratoire, quel est
le domaine de pH accessible pratiquement ?

b) Sachant que le potentiel normal du couple Cu?*/Cu est
égal a + 0,34V, prévoir le ou les résultats de I’action de I’acide
nitrique sur le cuivre.

¢) Dans une autre expérience, on prend une solution aqueuse
molaire de nitrite de sodium, NaNO; que 1’on acidifie
progressivement par de 1’acide sulfurique concentré.
Qu’observe-t-on ?

ﬁ E = f(pH) de ’hydrazine ;

application a une pile

1) Quels sont les degrés d’oxydation de I’azote dans la
molécule d’ammoniac et dans la molécule d’hydrazine NoHy ?
En déduire les propriétés oxydoréductrices de ces deux
substances.

2) L’hydrazine est une dibase soluble dans I’eau ; on étudie
les propriétés de sa solution aqueuse a 298 K.

a) A partir des données de 1’énoncé, indiquer les domaines
de prédominance des différentes especes en fonction du pH.
b) Ecrire les équations des réactions d’oxydation en diazote
dans les différents domaines de prédominance.

¢) En déduire, dans chaque domaine, I’expression du poten-
tiel standard apparent E*9 correspondant, en fonction du pH.
(On rappelle que les valeurs de E*0 sont établies pour

p(Ny) =1 bar et une concentration de I’espece, prédominante
dans chaque domaine de pH, égale a 1 mol .L 1)
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d) A I’aide des résultats précédents, tracer le diagramme
E = f(pH) de I’hydrazine, en précisant les espéces majori-
taires dans chaque région du diagramme.

e) Ajouter la droite E = f(pH) correspondant au potentiel
standard apparent d’oxydation de I’eau.

3) Dans certaines piles a combustible, on utilise I’hydrazine
comme combustible et le dioxygéne comme comburant ;
I’électrolyte est de la potasse (KOH) concentrée, les
¢lectrodes sont des électrodes inattaquables en platine.

a) Quelles sont les propriétés oxydoréductrices d’un
combustible et d’un comburant ?

b) Préciser la chaine de conducteurs de cette pile a combus-
tible. Pourquoi utilise-t-on la potasse concentrée comme
électrolyte ? On pourra s’aider du diagramme tracé dans la
question précédente.

¢) Ecrire les équations des réactions aux électrodes et la réac-
tion globale de la pile. En déduire la f.€.m. standard de la pile,
en se souvenant que 1’on est en milieu potasse concentrée,
ainsi que le A,G de la réaction globale de la pile.

d) Déterminer |’efficacité de cette pile & combustible sachant
que, par définition, I’efficacité € est le rapport de I’enthalpie
libre de réaction sur I’enthalpie de la réaction globale (enthal-
pie que I’on pourra assimiler a 1’enthalpie standard).

e) On veut conférer a cette pile une autonomie de 15 kWh.
Quel volume minimum d’hydrazine liquide a 298 K doit-on
utiliser pour restituer cette énergie ?

Méme question pour le dioxygene sachant que ce gaz est
stocké a 298 K sous une pression de 150 bar. On admettra
que le dioxygene se comporte comme un gaz parfait.

Données a 298 K :

* Masses volumiques : HyO({) : p=1,00 g.cm‘3 ;
NoHy(€) : p=1,01 g.cm™,

* Propriétés acido-basiques de I’hydrazine en solution
aqueuse :

NoHZYNHE : pKpp =0,3; NoHE /NyHy : pKyy = 7.9.

* Potentiels standard :

N, /NoH?E : EO=—-0,20 V (extrapolée 2 pH=0);
0,/Hy0: E9=123Va pH=0.

’L‘E.. *Diagramme E% = f(pSCN)

des systémes du mercure
On rappelle que le mercure forme une phase liquide pure,
donc non miscible a toute solution aqueuse.

On considérera dans ce probleme les trois degrés d’oxyda-
tion de I’élément mercure :

*n.0. 0 : Hg(€) mercure liquide non miscible a I’eau ;

* n.0. I : especes contenant 1I’ion mercure (I) Hg%Jr ;
*n.0. I : espéces contenant Iion mercure (IT) Hg2*.

1) Les ions mercure (II) Hg2+ forment, avec les ions thio-
cyanate SCN™, deux complexes solubles [Hg(SCN),] et
[Hg(SCN)4]2_. On donne les constantes S de formation
globale de ces complexes SCN™ :
Hg?* + 2 SCN~ — [Hg(SCN),]
Hg?* + 4 SCN~ —— [Hg(SCN)4 1>

a) Donner les noms de ces complexes.

le — 1016,9
ﬁ4 — 1021,7

b) Déterminer, sur un axe gradué en pSCN, les domaines de
prédominance des trois especes mentionnées ci-dessus.

¢) Dans un bécher, on introduit 50 mL d’une solution aqueuse
de nitrate de mercure (IT) 2 0,05 mol . L1, puis 50 mL d’une
solution aqueuse de thiocyanate de potassium a 1 mol. L.
Ces deux sels sont solubles dans I’eau et entierement disso-
ciés en ions. Calculer les concentrations des différentes especes
a I’équilibre dans le bécher.

2) Les ions thiocyanate SCN~ forment, avec les ions
mercure (I) Hg%+, le thiocyanate mercure (I) Hgo(SCN)s,, sel
peu soluble, de produit de solubilité K= 10"1%7. On dis-
pose d’une solution aqueuse molaire de nitrate de mercure
(I) (sel soluble et entierement dissocié dans I’eau) a laquelle
on ajoute, sans variation de volume, du thiocyanate de
potassium solide.

a) A partir de quelle concentration en ion thiocyanate observe-
t-on la précipitation du thiocyanate de mercure (I) ?

b) Déterminer, sur un axe gradué en pSCN, le domaine de
stabilité de ce précipité.

3) On donne le diagramme E° = f(pSCN) des systemes du
mercure faisant intervenir les especes suivantes :

Hg%’“, Hg2+, [Hg(SCN);,] et [Hg(SCN)4]2_, especes solubles ;
Hg)(SCN),, espece solide et Hg, en phase liquide pure.

Les équations des droites limitant les domaines de prédomi-
nance d’especes solubles ont été calculées pour des concen-
trations 2 1,0 mol.L~! de ces dites especes.

a) Donner la correspondance entre les différentes especes
mentionnées ci-dessus et les lettres A et F.

b) Donner les demi-équations rédox des couples correspondant
a chacun des tracés numérotés de 1 a 7 ; en déduire les pentes
de ces tracés et vérifier la concordance avec le diagramme.

4) a) Donner I’équation de la réaction de dismutation du
thiocyanate de mercure (I) en présence d’un large exces d’ions
thiocyanate.

b) Déterminer la constante K d’équilibre de cette réaction par
simple lecture du diagramme.

¢) On introduit, a 25 °C, 10 mmol de thiocyanate de mer-
cure (I) solide Hgy(SCN), dans 100 mL d’eau.
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Exercices

o) Quelle quantité minimum de thiocyanate de potassium
solide faut-il y dissoudre pour observer la dissolution totale
du thiocyanate de mercure (I) ?

B) Quel est alors le potentiel d’une électrode de platine plon-
gée dans la solution a 1’équilibre ?

Données :

* On pose : pSCN = —log([SCN~]/ ey

* (RT/F).In10 = 0,060 volt, 225 °C ; F=96,50 kC.mol ! .
*Hg3*/Heg(¢) : E0=+0,80 V ; Hg>* / Hg3" EV =091 V.

AEV
1,00+ S

EXERCICE EN RELATION
AVEC LES TRAVAUX PRATIQUES

/!2." Dosage du dioxygene dissous

L’eau a la propriété de dissoudre de nombreux gaz, en parti-
culier le dioxygene qui est vital pour bien des organismes
vivants et qui, de plus, contribue au phénomene d’auto-
épuration des milieux aquatiques en cas de pollution.

192

A) Diagramme potentiel-pH
Le diagramme partiel potentiel-pH (figure page suivante) est
limité, aux degrés d’oxydation 0, II et III du manganese.

Il est tracé a 298 K pour une concentration totale en especes
dissoutes C = 0,010 mol.L=!,

Les especes prises en compte sont :

* degré d’oxydation O : Mn (s)

+ degré d’oxydation (II) : ’ion Mn%* et I’hydroxyde
Mn(OH); (s) ;

* degré d’oxydation (IIT) : I’ion Mn3* et I’hydroxyde
Mn(OH)j3 (s) (qui correspond a I’oxyde Mn,O3 hydraté).

1) a) Reproduire succinctement le diagramme et y préciser
les domaines de prédominance des especes en solution et les
domaines d’existence de chacun des précipités.

b) Calculer le pH de début de précipitation de Mn(OH); (s)
pour une solution d’ions Mn%* de concentration :

0,010 mol.L~1.

¢) Calculer le pH de début de précipitation de Mn(OH)3 (s)
pour une solution d’ions Mn3* de concentration :

0,010 mol. L.

d) Retrouver les pentes des droites AB et BC du diagramme
a I’aide des demi-équations rédox.

2) En choisissant a la frontiere des activités unitaires pour
toutes les especes sauf celle de HY, représenter, sur le dia-
gramme, les droites correspondant aux couples :

a) 0y (aq)/H,O ; b)I/I.

B) Dosage du dioxygene dissous par la méthode de Winkler

On remplit d’eau un erlenmeyer de 150 cm? et on y ajoute
3 g de MnCl, (s) qui est tres soluble dans 1’eau, ainsi
que quelques pastilles de soude. On bouche 1’erlenmeyer au
ras du ménisque et on agite énergiquement.

1) a) Ecrire I’équation de I’action de la soude sur le chlorure
de manganese (II).

b) Ecrire 1’équation de I’action du dioxygene dissous sur le
précipité obtenu (réaction lente).

¢) Justifier la basicité du milieu réactionnel a 1’aide du
diagramme potentiel-pH.

Apres passage en milieu acide (pH =1), on ajoute 4 g
d’iodure de potassium.

2) Ecrire I’équation de I’action de I’acide, puis celle corres-
pondant a I’action des ions I".

Pourquoi faut-il passer en milieu acide ? Quelle est alors la
couleur de la solution ?

On préleve un volume V = 50 cm?3 de solution ; on y dose le
diiode apparu par du thiosulfate de sodium Na,S,03 de
concentration en ions thiosulfate égale 2 0,05 mol. L.

On observe 1’équivalence pour un volume V, = 5 cm? de
réactif titrant versé.



7. Diagrammes potentiel-pH

E(V)

1,51

|
=
W
T

2L

Diagramme potentiel-pH du manganese a 298 K.
(concentration totale en espéces dissoutes de 0,010 mol . L)

3)a) Ecrire les deux demi-équations rédox, en déduire la réac-
tion du dosage et vérifier qu’elle est quantitative en calculant
sa constante a 298 K.

b) Faire un schéma décrivant ce dernier dosage. Comment
repere-t-on 1'équivalence? Quel indicateur permet de rendre
ce dosage plus sensible ?

4) En déduire la concentration en mol.L~! de dioxygéne
dissous dans I’eau initiale.

5) Est-il nécessaire que les masses de chlorure de manganese
et d’iodure de potassium soient connues avec précision ?
Comment vérifier expérimentalement la validité de ce dosage ?

Données :

¢ Constante d'acidité (a 298 K) :

H,S0, : Premigre acidité forte ; deuxiéme acidité : K, = 1072,
Produit ionique de I’eau : K, = 10714,

e Produit de solubilité (a 298 K) :

Mn(OH), : pKs1 = 12,7 ; Mn(OH)3 : pKgp = 35,7.
* Potentiels standard d’oxydoréduction (a 298 K) :
EOMn?* /Mn)=- 1,17V ;

EOH*/Hy)=0V;

EV%(1,/1)=0,62V:

EO (05 (d)/ Hy0) = 1,23 V (d : dissous) ;

EO (Mn3*/Mn?*)=1,50V ;

E%(S,0¢ /$,03) =008 V;

Constante de Faraday : F' = 96,5 kC. mol-L.
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OBIECTIFS

Classes de MP-MP#*

m Connaitre les conventions relatives aux
courbes intensité-potentiel.

m Savoir utiliser ces courbes pour interpréter
les réactions d’oxydoréduction et I’électrolyse.

m Savoir utiliser les diagrammes potentiel-pH
et les courbes intensité-potentiel pour inter-
préter la corrosion humide du zinc et du fer
et pour analyser les méthodes de protection
(galvanisation, anodes sacrificielles, électro-
zingage).

Classes de PT-PT*

m Connaitre les conventions relatives aux
courbes intensité - potentiel.

m Savoir utiliser ces courbes pour interpréter
les réactions d’oxydoréduction et I’électrolyse.

m Savoir utiliser les diagrammes potentiel-pH
et les courbes intensité - potentiel pour inter-
préter I’hydrométallurgie du zinc.

PRI’EREQUls

m Notion de vitesse de réaction ; facteurs
cinétiques (cf. 1" année).

m Relation de Nernst ; diagrammes potentiel-
pH (c¢f: 1¢ année).

Courbes
intensité-potentiel.
Applications

Jnlroduehis)

Comme nous ’avons signalé dans le chapitre
précédent, ['utilisation des potentiels rédox et des
diagrammes E-pH et E-pL correspond a I’aspect
thermodynamique (affinité sf) des phénomenes rédox :
les prévisions qui en résultent doivent donc étre
soumises a une validation cinétique. En
oxydoréduction, le contrdle cinétique est en effet tres
fréquent et il est donc indispensable de mieux
connaitre les facteurs déterminant la vitesse

des échanges d’électrons. Ces échanges interviennent
dans toutes les réactions rédox spontanées mais aussi
dans les réactions forcées mises en ceuvre

lors de I’électrolyse.

La prise en compte des aspects thermodynamiques et
cinétiques permet d’optimiser les procédés
hydrométallurgiques : nous étudierons plus

particulierement I’hydrométallurgie du zinc.

Parmi les réactions spontanées, les réactions de
corrosion et leur controle thermodynamique et
cinétique sont d’une énorme importance pratique et
économique : chaque année, la corrosion humide
provoque la destruction d’environ 150 millions de
tonnes de fer ou d’acier, soit environ le cinquiéme de la
production mondiale ! Les conséquences économiques
sont désastreuses : au coiit de remplacement des pieces
corrodées, s’ajoute celui des arréts de fonctionnement
nécessaires a leur changement ou a leur réparation.
La protection du fer et de I’acier, et plus généralement
de tous les métaux corrodables, est donc

un objectif prioritaire.



I Cinétique des réactions
électrochimiques

I.l1. Vitesse de réaction et intensité

I.1.1. Réaction électrochimique

La demi-équation de réduction électronique caractéristique d’un couple rédox cor-
respond, en général, a une réaction fictive puisque les électrons n’existent pas a
I’état libre en solution ; elle décrit, en revanche, un processus réel appelé réaction
électrochimique lorsque cet échange d’électrons se déroule a la surface d’un solide
conducteur qui peut accepter ou céder des électrons (doc. 1).

réduction

-
_—

oxydation

o Oxq +nje” BRed,

Soit Yred , la vitesse de la réaction directe, et oy, celle de la réaction inverse ; par
définition, ces vitesses sont données par :

ORed = (_ é . dné?x))Red = (+ % ’ @)Red
et: Yox = ("' % : dnfi(r)X))OX B (7 % ’ @)Ox

Soit &, I’avancement de la réaction globale, et @, la vitesse correspondante :

dé

U =3 = (URed = Yox)

¥ est positive si la réaction globale est une réduction ; elle est négative pour une
oxydation globale.

I1.1.2. Algébrisation de I’'intensité

Convention : L’intensité algébrique I du courant électrique traversant
I’interface électrode-solution est comptée positivement dans le sens
électrode — solution.

* Si I’électrode fonctionne en anode, c’est-a-dire si elle est le siege d’une oxyda-
tion, les électrons libérés par I’espece Red| sont captés par I’électrode ; une charge
dg négative traverse I’interface dans le sens solution — électrode et I’intensité
correspondant a ce transfert est positive (doc. 2).

* Si I’électrode fonctionne en cathode, c’est-a-dire si elle est le siege d’une réduc-
tion, des électrons passent de 1’électrode vers I’espece en solution Ox; ; la charge
dg traversant I’interface dans le sens électrode — solution est négative et I’inten-
sité correspondant a ce transfert est négative.

I.1.3. Intensité et vitesse de la réaction électrochimique

La quantité d’électrons mise en jeu pendant la durée dt au cours de laquelle I’avan-
cement de la réaction électrochimique varie de d& est ny.d¢& ; il lui correspond
une charge algébrique : dg =ny.dE. N a. (= e) ; soit, en utilisant la constante de
Faraday, F=Np.e :

dg=-n;.F.d¢

8. courbes intensité-potentiel. Applications

solide conducteur

de I’électricité

\ Ox

Redl

solution aqueuse
Doc. 1. Exemple de réaction électro-

chimique : la réduction de Oxy a lieu
sur la surface du conducteur.

a) 1>0

|

i
«/*k»

b)

J K{ Red,;

Red] OXl

1
Doc. 2. Convention d’algébrisation de
Uintensité.

a) Niveau macroscopique ;

b) niveau atomique.

L’intensité I qui traverse [’électrode est
comptée positivement quand le courant
rentre dans la solution. La réaction élec-
trochimique qui se déroule alors sur
I’électrode est une oxydation ; 1’élec-
trode est une anode.

Une anode est le siege d’une oxydation.
Une cathode est le siege d’une réduCtion.
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Cette charge algébrique traverse formellement 1’interface électrode-solution dans
le sens électrode-solution (puisque le bilan a été écrit pour la réaction de réduc-
tion) :

dg
1= =—I’l1.F.E=—n1.F.l9=+n1.F.(190X—Z9Red)

dr
L’intensité traversant une électrode est proportionnelle a la vitesse des
processus électrochimiques s’y déroulant. En comptant positivement
I’intensité rentrant dans la solution :

o ] est positive si I’électrode est une anode, ¢’est-a-dire si elle est le siege
d’une oxydation ;

* ] est négative sil’électrode est une cathode, c’est-a-dire si elle est le siege
d’une réduction.

I=+n1.F.(90x — Ored) = lox + IRed (8.1)

I.2. Mécanisme des réactions électrochimiques

Le milieu réactionnel étant hétérogene, la réaction est localisée au voisinage de
I’interface électrode-solution et met donc en jeu les processus suivants (doc. 3) :
* approche de 1’électrode par les réactifs ;

o transformations localisées dans une zone appelée double couche et pouvant
comporter plusieurs étapes : des réactions chimiques comme des transferts de
protons ou de ligands, des réactions de surface (adsorption, formation de

cristaux, désorption) et, bien sir, des transferts d’électrons caractéristiques des
réactions rédox ;

* ¢loignement des (ou de certains) produits de la réaction de 1’électrode.

1 ~ ) "
0 Ox) s=—— Ox] =———— Ox]

Ox;, =—=
transfert réactions réactions transfert -
L . ="
de matitre chimiques de surface de charge

D ——

Red) === ! Red] ==———= Red| =———= Red]

solution « double couche » électrode

Doc. 3. Différentes étapes intervenant au cours d’une réaction électrochimique.

La vitesse globale de la réaction électrochimique dépend de 1’ensemble de ces
étapes, paralleles ou successives. Deux d’entre elles constituent des passages obli-
gés du systeme réactionnel : ce sont I’approche de 1’électrode par les réactifs et le
transfert d’électrons. En pratique, elles constituent fréquemment les étapes cinéti-
quement déterminantes de la réaction globale.

|1.3. Facteurs cinétiques

Certains des facteurs cinétiques d’une réaction électrochimique sont les mémes que
ceux d’une réaction hétérogeéne ordinaire : concentrations des especes dissoutes ¢;,
température T, nature de 1’électrode, aire S de I’interface électrode-solution et état
de cette interface.



Un facteur supplémentaire intervient pour les réactions électrochimiques :
le potentiel électrique de 1’électrode ou, plus exactement, la d.d.p. entre I’électrode
et la solution. En modifiant ce potentiel, on peut, en effet, agir sur la vitesse des
processus électrochimiques se déroulant sur 1’électrode et, plus précisément, sur la
vitesse du transfert d’électrons.

M L’intensité / du courant dépend donc des facteurs cinétiques précédents. On peut,
en général, mettre / sous la forme :

I=k(T,V,S).f(c;) (8:2)

Les courbes représentant, a T, S et ¢; bloquées, les variations de I en fonc-
tion de V, sont appelées courbes intensité-potentiel du couple Ox{/Red;
pour I’électrode considérée.

B R4 et Joy sont des grandeurs extensives. Or, il est souvent commode de
définir une vitesse de réaction intensive ; pour une réaction hétérogene, on utilise
la vitesse surfacique, obtenue en divisant la vitesse de la réaction par I’aire S de
I’interface ou se déroule la réaction. La division des deux membres de la relation
(8.1) par S fait apparaitre la densité de courant j et les vitesses surfaciques vgeq et
vox ; avec la convention d’algébrisation précédente :

J=+n1.F.(vox —VRed) =JOx *JRed (83)

Remarque : Dans ce qui suit, nous utiliserons, selon les cas, les courbes I(V) ou
les courbes j(V). Pour décrire les phénomeénes sur une seule électrode,
les courbes j(V) sont commodes puisque [’on s’affranchit ainsi de [’aire de [’élec-
trode. En revanche, I’ étude des dispositifs réels qui comportent toujours deux élec-
trodes doit étre faite a ’aide des courbes I(V) pour traduire la conservation de la
charge électrique.

I.4. Relevés des courbes intensité-potentiel

B Montage
Remarquons tout d’abord deux faits :

* un courant ne peut traverser une électrode de maniere durable que si celle-ci est
incorporée dans un montage permettant I’écoulement des électrons ;
* seules les différences de potentiel entre électrodes sont accessibles a la mesure.

Le montage satisfaisant a ces contraintes (doc. 4) est un montage a trois électrodes :

o L’électrode étudiée, appelée alors électrode de travail (E.T.), peut jouer, suivant
la tension appliquée, le role de cathode ou d’anode.

* Une deuxieme électrode, en métal inerte, est appelée contre-électrode (C.E.) ; son
role est de permettre la circulation du courant électrique. On ne s’intéresse géné-
ralement pas aux réactions qui s’y déroulent.

* La troisieme €lectrode fait partie d’une demi-pile de référence (E. 1éf.), par exemple
une électrode au calomel. Pour jouer son role de référence des potentiels, elle doit
étre traversée par un courant d’intensité négligeable.

Un générateur G permet d’imposer une différence de potentiel (Vg 1 — V¢ g), conti-
nue et stable, entre les électrodes C.E. et E.T. :

* Si (V1. — V) est positif, le courant / entre dans la solution par E.T. qui
joue le role d’anode, et en sort par C.E. qui joue le role de cathode. E.T. est alors

8. courbes intensité-potentiel. Applications

générateur

J

Doc. 4. Montage a trois électrodes pour
relever les courbes intensité-potentiel.
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le siege de I’oxydation :
,BRCd] — aOxy+ny e

* Si (Vg1 — Ve g) est négatif, le courant entre dans la solution par C.E. et en sort
par E.T. qui joue le role de cathode ; elle est alors le sicge de la réduction :

aOx|+nj e — ,BRedl

Le courant est débité a travers une résistance R et on mesure son intensité I au
moyen d’un milliamperemetre (mA). L’électrode de travail plongeant dans la solu-
tion constitue une demi-pile ; en 1’associant avec la demi-pile de référence, on réa-
lise une pile.

Un millivoltmetre (mV) permet de mesurer la tension U v,, entre I’électrode de tra-
vail et I’électrode de référence, c’est-a-dire la f.€.m. de cette pile :

Uy, =VET — Vier

La solution électrolytique est maintenue homogene, par agitation mécanique et,
par ailleurs, la durée de I’expérience ainsi que I’intensité du courant sont toujours
assez faibles pour que la concentration de chaque espece, dans la solution, soit
considérée comme constante et égale a sa valeur initiale. Enfin, la température du
systeme est maintenue constante.

On note, pour chaque valeur de Vg 1. — Vc g, intensité / et la tension Uy, .

B Exploitation
Dans tous les cas :

* Uy, =(VET. — Vief) » quelle que soit 'origine choisie pour mesurer les potentiels
électriques. Dans ce qui suit, on choisit, comme origine des potentiels électriques,
le potentiel de 1’électrode standard a hydrogene. Vg 1, mesuré par rapport a
I’E.S.H., sera, dans ce qui suit, simplement appelé potentiel de I’électrode et
noté V ou Vggy.

* L’intensité du courant traversant 1’électrode de référence, I ¢, est pratiquement
nulle par suite de la tres forte impédance du voltmetre ; la quasi totalité du courant
passe dans E.T. Dans ces conditions, le potentiel que 1’électrode de référence prend
par rapport a I’E.S.H. est, par définition, son potentiel rédox E\s. Ey¢f représente
le potentiel d’équilibre du couple rédox utilisé dans 1’électrode de référence,
calculable par la relation de Nernst ; donc :

V=Uy,_ +Ew

—Si (Vg1 — Vi) est nulle, I’électrode est abandonnée a elle-méme et prend un
état d’équilibre électrique. Le courant global I qui la traverse est alors nul et le
potentiel qu’elle prend par rapport a ’E.S.H. est caractéristique de son état d’équi-
libre. V est alors, par définition, le potentiel rédox du couple Eqy, /Red, :

W1=0 = Uy )i=0 + Erst = Eox /Red,

E0x,/Red, €st le potentiel d’équilibre du couple Ox;/Red;, donné par la formule
de Nernst.

—Si (Vg1 — Vcg) est non nulle, le courant / a travers E.T. est généralement non
nul et V n’est plus égal au potentiel d’équilibre du couple Ox;/Red; .

A partir du tableau de valeurs expérimentales donnant ’intensité / et la tension
Uy, on peut donc tracer = f(V) avec la convention de signe définie au
paragraphe 1.1., c’est-a-dire la courbe intensité-potentiel du couple Ox;/Red;
sur I’électrode considérée, dans les conditions de température et de concentration
choisies.
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1.5. Systémes rapides et systémes lents

On appelle systeme électrochimique, I’ensemble constitué par un couple
rédox et ’électrode au contact de laquelle se déroule la réaction électro-
chimique.

1.5.1. Différents types de systémes électrochimiques

Selon I’allure des courbes intensité-potentiel, on peut distinguer deux types de
systemes (couple rédox-électrode).

M Systemes rapides

Des que (V- Eqx,/Red,) est différent de zéro, I'intensité I qui traverse E.T. est impor-
tante : positive si (V — Egx /red,) €st positif, négative dans le cas contraire
(doc. 5a). L’électrode peut étre parcourue par un courant important, méme si son
potentiel est proche de son potentiel d’équilibre Egy /req,- Ceci traduit la rapidité
des échanges électroniques du couple sur I’électrode, d’ou le nom donné a ces
systemes.

M Systémes lents

Les échanges électroniques du couple sur I’électrode sont lents. Quand (V- Eqy/red)
cesse d’étre nul, les échanges deviennent un peu plus rapides, mais le courant élec-
trique reste indécelable. En augmentant |V — Eqgy/req |, On augmente la vitesse de ces
échanges et 1’on finit par obtenir un courant mesurable. Il existe donc une plage de
(V= Eox/red) pour laquelle I’intensité I qui traverse E.T. reste quasi nulle (doc. 5b).

Le caractere lent ou rapide est caractéristique d’un systeme électrochi-
mique — couple rédox ef électrode — puisqu’un méme couple rédox peut
avoir des comportements différents sur des électrodes différentes.
Néanmoins, lorsque la réaction électrochimique s’accompagne d’impor-
tantes modifications de structure, le couple rédox est souvent lent, quelle
que soit I’électrode utilisée.

Exemples :
* Pour le couple H30%/H,, les échanges électroniques sont 2 millions de fois plus
rapides sur une électrode de platine que sur une électrode de mercure !

* Quelle que soit I’électrode utilisée, le couple O,/H,O est lent.

Remarque : Seuls les systemes rapides ont un potentiel d’équilibre (c’est-a-dire a
courant nul) bien défini ; c’est pourquoi les électrodes de référence sont toujours
constituées de systemes rapides comme le couple H30"/Hy sur une électrode de
platine.

1.5.2. Surtensions

Définition :

La quantité (V - Egx,/Red,) st appelée surtension pour le systtme considéré
(doc. 6) ; elle dépend de I’intensité qui traverse 1’électrode. Selon le signe de
(V= Eox,/Red,)» on distingue deux cas :

¢ si E.T. joue le role d’anode, elle est alors le siege de I’oxydation :
BRed; — aOx| +nje”

La quantité (V — Egx /Red,)s POSitive, est appelée surtension anodique 7,.

¢ si E.T. joue le role de cathode, elle est alors le si¢ge de la réduction :
aOx;+nj e — ,BRedl

La quantité (V - Eox /Red,)> N€gative, est appelée surtension cathodique 7).

8. courbes intensité-potentiel. Applications

a) Al
Red] OXl
Eox /Red, v
Red] OXl
b) A1
Redl OX]
Eox/Red,  V
Redl OX]

Doc. 5. Systemes rapides et systéemes
lents :

a) pour un systeme rapide, la pente de
la courbe I = f(V) au voisinage du point
d’abscisse Eqy Red, st tres grande ;
b) pour un systeme lent, la pente de la
courbe I =f(V) auvoisinage du point
d’abscisse Eqgx,/Red, st quasi nulle.

<Y

Doc. 6. Pour obtenir une intensité Iy, il
faut porter I'électrode au potentiel Vy,
tel que : Vi = Eox,/Red, + 1(Un) - 1)
est la surtension pour l'intensité Iy Par
convention, la surtension anodique 1M,
est positive, tandis que la surtension
cathodique 1. est négative.

199

© Hachette Livre ~ H Prépa / Chimie, 2% année, MP-MP* — PRT¥; la photocopie non autorisée est un délit



8. courbes intensité-potentiel. Applications

© Hachette Livre ~ H Prépa | Chimie, 2% année, MP-MP* — PFPT, la photocopie non autorisée est un délic

Remarque : Le comportement des surtensions, quand I tend vers zéro, permet de
différencier systemes lents et rapides. Pour un systéme rapide, 1 s’ annule quand [
s’annule. En revanche, pour un systeme lent, N, et 1), peuvent étre non nulles méme
si I est nulle.

On appelle parfois surtensions a vide 1, les valeurs extrémes de (V — Eox /Red,)
permettant d’obtenir une intensité mesurable (doc. 7). Les valeurs de 71y dépendent
alors de I’intensité du courant détectable, c’est-a-dire de I’appareil de mesure choisi.

1.6. Obtention d’un palier de diffusion

Si la surtension appliquée a I’électrode devient importante, le processus de trans-
fert de charge devient rapide et cesse d’étre I’étape cinétiquement déterminante.
C’est alors le processus de transfert de matiere®™ qui devient, en général, cinéti-
quement limitant. Or, la vitesse de ce processus est pratiquement indépendante du
potentiel de I’électrode ; il en est donc de méme de la vitesse globale et donc de
I’intensité du courant traversant 1’électrode. La courbe intensité-potentiel présente
alors un palier (doc. 8a) dont I’ordonnée est proportionnelle a la concentration en
réactifs.

Si le réactif considéré est le solvant, la concentration est si élevée que le transfert
de matiere ne devient jamais le processus limitant ; 1a courbe intensité-potentiel ne
présente pas de palier (doc. 8b). Il en est de méme si le réactif est le matériau consti-
tuant I’électrode lors d’une oxydation (doc. 8c).

Al

Toa
L Eox /Red,
Toc

<Y

Doc. 7. L’existence de fortes surtensions
a vide différencie les systemes lents
des systémes rapides : la surtension
anodique a vide, 1, est positive, tan-
dis que la surtension cathodique a vide,
Noc, est négative.

nique.
M La migration : déplacement des ions sous 1’action du champ

électrique créé par le gradient de potentiel dans I’électrolyte.

(*) Le transfert de matiére est assuré par trois processus différents :  1’effet d’un gradient de masse volumique ou d’une agitation méca-

M La diffusion : déplacement des molécules ou des ions sous
I’effet d’un gradient de concentration (ou de potentiel chimique).
Bl La convection : déplacement des molécules ou des ions sous  La diffusion est régie par la loi de Fick.
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» Pour s’entrainer : ex. I, 2 et 4.

a) b)
e AT @A)
100 T 100 H,0 0,
Fe2* Fe* T
0T + + /4 > o L >
Fe2* Fe3+ 1 Vesu (V) T 1 2 Vesu (V)
H, «1+ H;0"
~ 100 1100

¢) ALRA)

Ag+

0,5/ Vesu (V)
Ag+

0a
jan}

o P>
:’3\“\

A - 100
H,

Doc. 8. Paliers sur les courbes intensité-potentiel :

a) Couple Fe3*/ Fe?* sur électrode de platine : les concentrations sont de 10 mmol. L1 ; la solution est acidifiée par HySOy4

4 0,5mol.L7L.

b) Electrode de platine et solution de HySO, a 1 mol. L™ : I"oxydation de I’eau ne fait pas apparaitre de palier.

¢) Couple Ag*/Ag sur électrode d’argent : la concentration est de 2,5 mmol . L.

Un palier de diffusion apparait pour la réduction des ions Ag*, mais pas pour I’oxydation du métal de I’électrode, puisque

le transfert de matiére n’intervient pas pour ce réactif.



Exemples d’utilisation des courbes

intensité-potentiel

2.1. Généralités

Toutes les réactions d’oxydoréduction mettant en jeu deux couples rédox, il faut
prendre en compte les courbes intensité-potentiel de deux systemes électrochi-

miques pour interpréter les phénomenes.

La non-existence d’électrons libres dans la solution impose la relation :

Ly =1,

2:

Soit deux couples rédox, I’'un, noté (1), subissant une réduction, I’autre,

noté (2), subissant une oxydation.

La vitesse des échanges électroniques entre ces deux couples rédox se
visualise a partir des courbes I =f(V) grace a la condition traduisant le

caractere conservatif de la charge :

Iaz ==1Iy

Le document 9 présente les différents cas qui peuvent se présenter lorsqu’on met
en présence un oxydant Ox; et un réducteur Red,.

Ces courbes décrivent la situation instantanée du systéme ; elles se modifient au

fur et a mesure que le systeéme évolue.

8. courbes intensité-potentiel. Applications

Red2

OX')

Redg

OX2

o Doc. 9. E; et Ey représentent les
potentiels rédox des deux
couples dans I’état initial du sys-
teme.

Dans les cas (a), (b) et (c),
lordre de E et E5 (E| > E;) met
en évidence le caractere spon-
tané de [’oxydation du réducteur
Red, par [loxydant Ox;.
La valeur de I montre que la

=0 Ez El 1%

Red,; Ox;

E,

réaction est rapide pour (a),
lente pour (b) et infiniment lente
pour (¢). En revanche, dans le
cas (d), cette réaction n’est pas
spontanée et I ne peut étre que
nulle.
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2.2. Action d’un cation métallique sur un métal :
cémentation

En hydrométallurgie, la réduction d’un cation métallique par un métal est appelée

cémentation. La cémentation est un des plus anciens procédés électrochimiques

mis en jeu en métallurgie. Elle est utilisée pour la récupération des métaux pré-

cieux, pour celle du cuivre, dans les solutions de lessivage des minerais pauvres,
ou pour la purification de solutions avant 1’électrolyse.

Exemple :

Considérons I’action d’une solution de nitrate d’argent sur le métal cuivre. A 298 K,
les potentiels standard des couples concernés sont :

E%Agt/Ag)=+080V et EOCu2*/Cu)=+034V
La constante d’équilibre KV de la réaction :
Cu+2Agt — Cu** +2Ag
est telle que :

2(ERg+1ag — E&u?icu) _ 092

0 15
0.059 =0.050 ,s0it KV =4.10

log KO =

La réaction est donc quantitative ; elle est, de plus, assez rapide, comme le mon-
trent les courbes I =f(V) (doc. 10).

2.3. Action des acides sur les métaux

H Action de I’acide chlorhydrique sur le métal plomb

Le potentiel standard du couple plomb (IT)/plomb est : EO(Pb2*/Pb)=—0,13 V .
A 298 K, 1a constante d’équilibre KO de la réaction :

Pb + 2 H30* — Pb% + Hy(g) + 2 H,0
est telle que :

2UEO oo —EOQ o
logKO= ( H,0%H, ~ ©Pb /Pb) _ 026

sox 0 4
0.059 =0.059 ° d’ou KV=2,5.10

En admettant que le gaz H, se dégage sous la pression atmosphérique, voisine de
p0, il suffit que la concentration d’équilibre de H3O* soit supérieure a
102 mol. L~! pour que celle en ions plomb (IT) Pb2* dépasse 1 mol.L!. Une solu-
tion d’acide chlorhydrique 4 1 mol.L~! est donc capable d’oxyder le métal plomb.

Or, I’expérience n’est pas concluante : aucun dégagement gazeux n’est visible a la
surface du métal (doc. 11a) et cette situation subsiste encore apres un chauffage du
mélange réactionnel ; le blocage cinétique est donc trés important.

Si, en revanche, on touche le morceau de plomb, immergé dans I’acide, avec un fil
de platine (doc. 11b), on observe un dégagement de dihydrogene sur le platine, tan-
dis que la surface du plomb change d’apparence.

Ces expériences montrent que le blocage cinétique de 1’attaque du plomb par les
ions H30% provient de la surtension cathodique du couple H30*/H,O sur une sur-
face de plomb (doc. 12a). Cette surtension, qui dépend du métal sur lequel
s’effectue le dégagement gazeux, est négligeable sur le platine (doc. 12b), ce qui
permet I’attaque du métal plomb.
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a)

Al
Cu —L> cu**

Ag 47é Ag*

/

I=-1,

v
I
Ag+—— Ag*
b)
A I
Cu cu®

v

Doc. 10. La vitesse de la réaction

spontanée :

Cu+2Agt —= Cu?* +2Ag
est mise en évidence par lintensité I. Cette
vitesse décroit au cours du temps car la
concentration en ions argent diminue.
a) Début de la réaction ;
b) apres quelques instants.

solution d'acide

« filde
platine

| dihydrogene

chlorhydrique
a)
plaque
de plomb

Doc. 11. a) Le plomb n’est pas attaqué
par [acide chlorhydrique, méme

concentreé.

b) En touchant la plaque de plomb avec

un fil de platine, le plomb

est attaqué et

on observe un dégagement de dihydro-

gene sur le platine.



B Action des ions H30" sur le métal zinc
Bien que la constante d’équilibre K© de la réaction :
Zn + 2 H;0" Zn* + Hy(g) + 2 H,0
soit, 2 298 K, de I’ordre de 102, le dégagement de dihydrogéne observé est trés

variable (doc. 13) ; abondant avec un métal impur, il devient trés faible avec du zinc
pur et pratiquement nul avec du zinc amalgamé (alliage zinc-mercure).

» Pour s’entrainer : ex. 5 et I 1.

Al
0,0
—= - } >
. - 7 Vesu(V
7/ 77
Hy«—4 H;0* H, +5%~ H;0"
sur Zn / sur Zn
amalgamé tres pur

Doc. 13. La surtension cathodique du couple H30%/ H; est faible sur une surface
de zinc impur, forte sur du zinc pur, tres forte sur du zinc amalgamé.

3 Rappel sur I’électrolyse

3.1. Généralités

M Un électrolyseur est un autre exemple de cellule électrochimique (cf: chap.7)
constitué par deux électrodes plongeant dans une méme solution conductrice ou
dans deux compartiments en contact électrique grace a une paroi poreuse. Cependant,
contrairement a un générateur électrochimique (pile ou accumulateur), la tension
entre ses bornes en circuit ouvert est nulle : un électrolyseur est un dipdle passif.
Pour observer un courant a travers 1’électrolyseur, il faut le connecter a un généra-
teur électrique (doc. 14) ; celui-ci permet d’imposer le sens de passage du courant
et de fixer soit la tension entre les électrodes, soit I’intensité du courant traversant
le systeme.

M Le passage du courant dans le circuit est assuré par le déplacement des ions dans
la solution et par celui des électrons dans les électrodes et les fils extérieurs. Aux
interfaces électrode/solution, il se produit des échanges d’électrons entre les ions
et les électrodes, c’est-a-dire des réactions électrochimiques localisées a la sur-
face des électrodes.

M Sous I’influence du générateur, qui impose le sens du courant et sert, en quelque
sorte, de pompe a électrons :

* une oxydation a lieu a I’anode : I’anode collecte des électrons qu’elle arrache aux
especes qui viennent a son contact ;

8. courbes intensité-potentiel. Applications

a)
Al
Pb Pb*
-0,5 0,0
Vesu(V)
H, H;0"
sur Pb
b)
Al
Pb Pb%*
-05 1, 0,0
I Vesu(V)
H, H;0*
sur Pt

Doc. 12. a) Le blocage cinétique de
Uattaque du plomb par les ions H3;0%
provient de la surtension cathodique
du couple H30%/Hy sur une surface
de plomb.

b) Cette surtension, qui dépend du métal
sur lequel s’effectue le dégagement
gazeux, est négligeable sur le platine,
ce qui permet I’attaque du plomb.

® ©

J
cathode C

Doc. 14. L’électrolyseur est constitué
par deux électrodes plongeant dans une
solution conductrice.

L’électrode reliée au pole positif du
générateur, I’anode, permet [’entrée du
courant dans la solution ; I’électrode de
sortie du courant est la cathode, reli¢e
au pole négatif du générateur.

1
anode A
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e une réduction a lieu a la cathode : la cathode fournit des électrons aux especes
qui viennent a son contact.

La neutralité électrique de la solution n’est maintenue que si, a tout instant, les
quantités d’électrons échangées a 1’anode et a la cathode sont égales.

M 1 existe une tension de seuil Uy au-dessous de laquelle I’ électrolyse n’a pas lieu.
Pour Uxc > Uy, I est une fonction croissante de Uac (doc. 15).

M Puisque le générateur extérieur impose le sens du courant, la tension (Vs — V)
est positive. Or la puissance électrocinétique recue par 1’électrolyseur est donnée
par (VA — V). I ; elle est donc toujours positive. L’ électrolyse est une transforma-
tion endoénergétique : elle ne se produit que grace a 1’énergie fournie par le géné-
rateur (doc. 16).

La puissance électrocinétique consommée par 1’électrolyseur se compose de deux
termes : 1’'un correspond a la puissance que nécessite la transformation chimique ;
1’autre correspond a une puissance thermique dissipée au cours de la transformation.

M La loi de Faraday permet d’établir les bilans molaires, massiques ou énergétiques
pour une électrolyse :

Loi de Faraday : La charge traversant un électrolyseur est proportion-
nelle aux quantités de matiére mises en jeu aux électrodes.

3.2. Caractére non spontané

Utilisons la relation (7.1), dans les conditions proches de la réversibilité thermo-
dynamique :

OW* =dGr,, =—sd.dS
Pour un électrolyseur, 0 W* est positif quand la réaction se déroule ¢’est-a-dire quand
dé est positif ; on en déduit le signe de I’affinité de la réaction d’électrolyse :

A <0

L’électrolyse est une transformation non spontanée.

3.3. Prévision des réactions électrochimiques

Considérons I’électrolyse de bilan :

* A I’anode :
5Red2 — 7y Oxp+nye” Xni
* A la cathode :
aOx;+nye” — ﬁ Red; X ny
e Bilan :

n2.a0x1+n1.5Red2 - I’lz.ﬂ Red; +n1.7/OX2

A quelle condition cette réaction électrochimique peut-elle se dérouler dans 1’élec-
trolyseur ?

Soit A son affinité chimique et n = nj.n, la quantité d’électrons mise en jeu.
Utilisons les relations (7.2) et (7.4) :
n.F.(Vy=-Vo)=-4d
A =n.F.(E1 —Ez)
Nous en déduisons la condition :
Uac=(Va-Ve) = (Er-Ey)

(7.2)
(7.4)

z >
>

&g Uac

Doc. 15. Caractéristique tension-inten-
sité d’un électrolyseur.
Lorsque I’électrolyse se déroule, Uy
est pratiquement une fonction affine
de I, soit :

Upc=r.d+ €
ou r et €' sont deux constantes positives
caractérisant le fonctionnement de
lélectrolyseur (r est la résistance interne
de l’électrolyseur et €', sa force contre-
électromotrice (f.c.é.m.)).

dg
Uac

état a l'instant
de date ¢

W# = Upc.dg
dg
dé=——
g n.F

Uac
P S —

dg

état a l'instant
de date t + dr

Doc. 16. La traversée, par la charge dg,
de l’électrolyseur provoque :

— un transfert d’énergie vers ’électro-
lyseur : OW* = Vpc.dg >0

— un avancement d& de la réaction
d’électrolyse.



Conclusion : L’ électrolyse ne peut se dérouler que si Upac = E —E| .

Pour qu’il y ait électrolyse, il faut que la d.d.p. U appliquée entre les
électrodes soit supérieure ou égale a une tension de seuil telle qu’une réac-
tion électrochimique soit thermodynamiquement possible sur chacune
des électrodes :

¢ V4 doit étre supérieur au potentiel d’équilibre du couple dont le réduc-
teur est oxydé a I’anode ;

* V¢ doit étre inférieur au potentiel d’équilibre du couple dont I’oxydant
est réduit a la cathode.

Nous retrouvons ainsi I’existence d’une tension de seuil pour I’électrolyse (doc. 17) :

Méme dans une solution aqueuse ne contenant qu’un seul type de cation et un seul
type d’anion, plusieurs réactions électrochimiques sont envisageables sur chacune
des électrodes :

* A I’anode, trois réactions d’oxydation peuvent avoir lieu : 1’oxydation des anions
contenus dans la solution, I’oxydation des molécules d’eau et I’oxydation du maté-
riau constituant 1’électrode.

* A la cathode, deux réactions de réduction peuvent se dérouler : la réduction des
cations contenus dans la solution et la réduction des molécules d’eau.

Quand Uy croit a partir de zéro, I’électrolyse commence quand la valeur
Uy est suffisante pour que se produisent simultanément :

* I’oxydation la plus facile a I’anode : V, doit étre supérieur au potentiel
d’équilibre du couple dont le réducteur est le plus facile a oxyder, c¢’est-
a-dire du couple de plus bas potentiel rédox ;

¢ la réduction la plus facile a la cathode : V¢ doit étre inférieur au poten-
tiel d’équilibre du couple dont I’oxydant est le plus facile a réduire, c’est-
a-dire du couple de plus haut potentiel rédox.

Ces prévisions, qui s’appuient uniquement sur des considérations thermodynamiques,
peuvent étre infirmées par 1’expérience si les vitesses des réactions concurrentes
sont tres différentes. C’est souvent le cas lorsque des dégagements gazeux inter-
viennent aux électrodes. On observe alors des surtensions qui augmentent la tension
a appliquer aux électrodes pour observer I’électrolyse. L’existence de surtensions
explique ainsi que les prévisions thermodynamiques soient parfois prises en défaut.

» Pour s’entrainer : ex. 7.

3.4. Utilisation des courbes intensité-potentiel

Les courbes intensité-potentiel permettent de bien visualiser les facteurs cinétiques
et thermodynamiques qui interviennent lors d’une électrolyse. Ces facteurs inter-
viennent dans la relation entre la tension Upc et I’intensité / d’une part, et dans le
choix des réactions se produisant aux électrodes d’autre part.

3.4.1. Relation entre la tension Upc et l’'intensité |

Reprenons I’exemple du paragraphe précédent, c’est-a-dire 1’électrolyse de bilan :

* 2 la cathode : o Oxy +nj e — fB Red X 1y
e al’anode : ORedy —= yOxp+me” X ny
* Bilan : nm.o Ox1+n1.5Red2—> ng.ﬂRed1+n1.}/OX2

Supposons connues, dans les conditions initiales de I’expérience, les courbes
intensité-potentiel des deux couples Ox/Red; et Ox,/Red, sur les électrodes
utilisées (doc. 18).

8. courbes intensité-potentiel. Applications

potentiel rédox  potentiel électrique
A A

Eox, /Red, Va

Eox /Red, Ve

Doc. 17. Tension de seuil Upc pour
Iélectrolyse.
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B On note, sur le document 18, que la tension de seuil d’électrolyse est effective- I
ment supérieure a E, —E| en raison des surtensions a vide :

(Uac)i=0 = (E2 + Moa) — (E1 + Toc)

Toa €t Mo désignant les surtensions nécessaires pour que commence 1’ électrolyse ;
elles sont d’autant plus importantes que les couples considérés sont lents.

M Lors de I’électrolyse, quelle que soit la d.d.p. Uac appliquée entre les électrodes,
I’intensité traversant les deux électrodes est la méme en valeur absolue, soit en
valeur algébrique, avec 1, >0 et 1. <0:

L=-1

La relation précédente permet donc la détermination graphique de la d.d.p. Usc 2
appliquer pour obtenir un courant d’intensité /=1,.
En réalité, on détermine ainsi non pas la tension d’électrolyse Usc , mais la partie
chimique, c’est-a-dire thermodynamique (E;, — E}) et cinétique (1, — 1)) de cette
tension. En effet, la colonne de solution entre les électrodes présente une résistance
électrique R et, en présence du courant d’intensité /, il existe, au sein de la solu-
tion, une d.d.p. R.1 qui s’ajoute a la valeur lue sur le diagramme. Finalement :

(Ma() = (D)) +

Upc(h) = (Er - EY) +

thermodynamique cinétique

Remarque : 11 s’agit bien ici de courbes intensité-potentiel et non pas de courbes
densité de courant-potentiel. En effet, I'égalité des densités de courant n’équivaut
a celle des intensités que si les aires des deux électrodes sont égales, ce qui n’est

pas le cas en général.
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3.4.2. Choix des réactions électrochimiques

1) A ’aide des données du document 19, prévoir les
réactions qu’on devrait observer aux électrodes lors de
I’électrolyse d’une solution de chlorure d’étain (1) aci-
difiée a I’aide d’acide chlorhydrique.

2) L’expérience montre que, lorsqu’on fait croitre la
tension Upc a partir de 0, I’électrolyse de la solution
de chlorure d’étain (11) entre des électrodes de gra-
phite donne un dégagement de dichlore a I’anode et
des arborescences d’étain métallique a la cathode.
Interpréter ces résultats a ’aide des graphes du docu-
ment 20.

1) Prévision des réactions aux électrodes

Une solution de chlorure d’étain (II) acidifiée par de
I’acide chlorhydrique contient des molécules d’eau, des
ions étain (II) Sn2*, des ions hydronium H30* et des
ions chlorure CI~.

Les quatre especes présentes dans la solution appar-
tiennent a quatre couples rédox dont les potentiels figu-
rent sur le document 19 page suivante.

(Uac)=0

Noc E; E> Noa

r Upc—RI /
D

C

les couples Ox1/Red; et Oxy/Red, .

R.I

ohmique

de la tension Upc.

Montrons, sur une application, comment les courbes intensité-potentiel permettent
d’interpréter les différentes situations observées expérimentalement.

Application 1

M Deux oxydations peuvent avoir lieu : celle des ions
chlorure en dichlore Cl, et celle des molécules d’eau en
dioxygene selon les demi-équations :

3H,0 —= 2H;0 +2¢e + 20,

3 E=+123V

2CI —— Cly(g) +2 ¢ E~136V

Du seul point de vue thermodynamique, 1’oxydation la
plus facile a réaliser est celle des molécules d’eau en
dioxygene.

Bl Deux réductions peuvent avoir lieu a la cathode, celle
des ions hydronium en dihydrogene et celle des ions
Sn%* en étain métallique selon :

2H;0*+2e —= Hy+2H,0  E=0,00V

et:
Sn?t +2e — Sn E=-0,17V

Du seul point de vue thermodynamique, la réduction la
plus facile a réaliser est celle des ions hydronium en
dihydrogene.

Doc. 18. Courbes intensité-potentiel pour

Seules sont représentées les portions des
courbes intensité-potentiel qui corres-
pondent aux réactions électrochimiques
étudiées : réduction de OX| et oxyda-
tion de Redy. Ces courbes permettent
de visualiser la relation entre le courant
d’électrolyse et la partie non ohmique




AEV)

H;0* | 00

Doc. 19. Potentiels des couples pouvant intervenir lors
de I’électrolyse d’une solution de chlorure d’étain (I).
L’ordre de grandeur des potentiels correspond a une
solution dont la composition initiale est la suivante :
[Sn?*] = 0,1 mol.L™! ; [H30*] = 1 mol.L"! ;
[CI7] = 1,2 mol. L™ . Les dégagements gazeux éven-
tuels ayant lieu dans I’atmosphere, les potentiels seront
calculés pour des pressions standard.

Les especes en gras sont celles qui sont initialement
présentes dans la solution.

Hl Nous pouvons donc prévoir les réactions qui devraient
se produire quand 1’électrolyse commence :

« 3 T’anode : 3 H,O 2H3O++26*+%02
e alacathode : 2 H30*+2e” — Hy + 2 H,O
H,O — H2+%02

e bilan :

8. courbes intensité-potentiel. Applications

Leur bilan serait donc celui de [’électrolyse de [’eau.
L'utilisation de criteres purement thermodynamiques ne
permet donc pas de rendre compte des phénomenes
observés.

2) Utilisation des courbes intensité-potentiel
D’apres le document 20, le couple O»/H;0 est tres lent
sur graphite ; sa surtension anodique suffit a compen-
ser 1’écart entre les potentiels des couples O,/H,O et
Cl,/CI". De méme, la forte surtension cathodique du
couple H30%/H, compense largement 1’écart entre les
potentiels des couples H30%/H, et Sn**/Sn.

Nous voyons, sur cet exemple, que le rdle des surten-
sions peut étre déterminant. Non seulement les surten-
sions peuvent fausser les prévisions quantitatives portant
sur la tension minimale nécessaire a 1’obtention d’une
électrolyse, mais elles peuvent méme fausser les prévi-
sions qualitatives portant sur la nature des réactions aux
électrodes.

Les réactions anodique et cathodique sont sous
controle cinétique ; les réactions observées ne sont pas
les plus faciles thermodynamiquement, mais les plus
rapides.

Remarque : Si I’on augmente encore Upc, on observe
alors, a la cathode, la réduction simultanée des ions
H30" et Sn%*, et, a I'anode, I oxydation simultanée de
H,0 et CI™.

H,
Sn

H;0*
Sn2+

Vesu(V)

Doc. 20. Courbes I(V) pour les systemes mis en jeu lors de 1’électrolyse d’une solution chlorhydrique de chlorure

d’étain (10).

* Sur graphite, My, pour le couple H3O*/H, est de I’ordre de — 300 mV, tandis que 1o, pour le couple Sn**/Sn

est négligeable.

* Sur graphite, Mg, pour le couple Ox/H,0 est de I'ordre de + 600 mV, tandis que 1o, pour le couple Cl,/CI~ est

faible.

» Pour s’entrainer : ex. 6, 8 et 10
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4 Hydrométallurgie du zinc (PT-PT#)

4.1. Présentation de ’hydrométallurgie

La métallurgie est d’abord I’art d’extraire les métaux de leurs minerais. Compte
tenu du caractere oxydant de 1’atmosphere terrestre, les minerais contiennent géné-
ralement les éléments métalliques a I’état oxydé : la plupart d’entre eux sont des
oxydes, des sulfures, des chlorures ou des carbonates. Chimiquement, la prépara-
tion des métaux est donc une réduction, comme cela a été vu au chapitre 6.

Les minerais étant généralement des composés complexes, I’obtention du métal
nécessite de nombreuses étapes ; celles qui se déroulent en phase aqueuse consti-
tuent I’hydrométallurgie.

Présentons ces opérations dans le cas du zinc, pour lequel cette méthode de pré-
paration assure 90 % de la production mondiale de métal de premiére fusion. Elle
se déroule en quatre étapes successives (doc. 21) :

* une dissolution acide, appelée lixiviation ;

* une précipitation des ions fer (III) ou fer (II) ;

* une purification par cémentation ;

* une électrolyse qui donne un métal trés pur.

air H,SOy ; air poudre de Zn
ZnS ZnO Zn** Zn**
+ + 3 m > Cu2+ ; C02+ +
impuretés oxydes métalliques cd* ; Mn** Mn**
SO, — PbSO, ; Fe(OH); Cu;Co;Cd

Doc. 21. Premieres étapes de I’hydrométallurgie du zinc : lixiviation et cémentation.

La premicre étape a été étudiée au chapitre 6 (cf. § 4.5.1). Afin de pouvoir inter-
préter les deuxieme et troisieme étapes, nous allons établir le diagramme E-pH de
I’élément zinc.

4.2. Diagramme potentiel-pH du zinc

4.2.1. Choix des espéces et conventions

M Précisons les especes étudiées et leur état d’oxydation : Zn(s) ; Zn**; Zn(OH)x(s) ;
[Zn(OH) 4]2‘, (*) Zn(OH), est un amplolyte acido-

o s , , e basique (cf. § 4.2.2), c’est 1a base conju-
D’apres le document 22, il n’y a pas d’ampholyte rédox et donc pas de possibilité ouée de Zn?* et I'acide conjugué de

de dismutation rédox. [Zn(OH)4]%".

M Les solutions obtenues lors des différentes opérations étant concentrées,
choisissons une concentration élevée comme concentration de tracé, Cy, :

n.o. espece
2 2— — -1
[Zn“*] + [[Zn(OH)4]*] < Cira = 1,0 mol.L ion tétrahydroxozincate (II)
e
M Données 4 298 K : [Zn(OH),]
onnees @ o ~ [Zn2+] w2 I hydroxyde de zinc (IT)
* Zn(OH); =Zn“* + 2 HO™ ; K= T ; pPKs= 17,0. Zn(OH),(s)
ion zinc (II) Zn%*
Zn(OH),1% 1. c04 —
s Zn** + 4HO =[Zn(OH)4]> ; By = [[Zn(OH),I™ ] ; logfBy =15,5. 0 métal zinc Zn(s)

[Zn*']. 0
Doc. 22. Différentes espéces contenant

0
« In**/Zn:E|1=-0,76 V. ’élément zinc.
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4.2.2. Limites de précipitation

M La formation d’ions complexes avec les ions hydroxyde est a I’origine du carac-
tere amphotere de I’hydroxyde de zinc. Déterminons la constante de la réaction de
dissolution de I’hydroxyde en milieu basique :

Zn(OH)y(s) + 2 HO™ = [Zn(OH)4]*

_ [[Zn(OH),1*]. ¢
- b

avec : K =K. B =101

M Exprimons, en fonction du pH, les concentrations des especes dans une solution
saturée en hydroxyde de zinc :

[Zn2]. @? _[Zn?*].K%. 0

K=
s 03 52

[Zn24] _ K p?

‘ou : 5 11-2pH
dou: O K2 T 02 T 107
[[Zn(OH)4]* 1. c©
or: K= —
w
7Zn(OH),]* 2 0”2
d’ou: [ZnOm7] K. 2 -K.K2 C_2 — 102pH-29.5

CO C02

M Les valeurs limites du pH compatibles avec 1’existence d’un précipité
d’hydroxyde de zinc satisfont aux relations :

[[Zn(OH)41*]

)

( = 102PH-295 . [Zn*'] —10!1-2pH
c

¢

[Z0**] + [[Zn(OH)4]*] = Cyyy

soit, pour Cyry = 1,0 mol. L1 :
1011-2pH | 102PH-295 <

On peut résoudre I’équation bicarrée en h, mais on peut aussi remarquer que les
deux termes prennent, en général, des valeurs tres différentes :

* supposons [Zn2t] >> [[Zn(OH)4]2‘] ; ’équation devient : 1011-2pH = | dont
la solution est pHy =5,5;

* Supposons [Zn2+] << [[Zn(OH)4]2*] ; I’équation devient : 102PH-295 = 1 dont
la solution est pH, = 14,25 .

Le document 23 présente les résultats de 1’étude.

4.2.3. Etude du couple zinc (ll)/zinc (0)

M Entre pH=0 et pH =6,5, la forme prédominante du zinc (II) est I'ion zinc
Zn?* ; écrivons la demi-équation électronique du couple zinc (IT)/zinc (0) & pH =0
et la formule de Nernst correspondante :

2+
0,059 log [Zn-*]

Zn** +2e =7Zn et E1=E(1)+ .
2 0

Sur la frontiere entre les domaines du zinc (IT) et du métal zinc, [Zn?*] = Cia s
I’équation de cette frontiere est alors, pour Cy, = 1,0 mol .L7!:

0,059 o Cira

E1=—0,76+ ) W =—0,76V

8. courbes intensité-potentiel. Applications

za2+ | Zo(OH)(s)|ZnOm), -
55 14.25 H

pH

Doc. 23. Différentes formes du zinc (1I)
selon le pH pour Cyzy=0,010mol .L™1,
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M Pour pH, = pH = pH, , I'hydroxyde de zinc (II) est présent ; dans la solution
saturée, la concentration en Zn2* est fixée par le produit de solubilité de Zn(OH), :

[Zn24] _ K p?

— . =10!1-2pH
c0 K% 02

L'expression de Ey, soit E{ , s'en déduit) ;

0,059 K, (12
’—.log(—s.(—) )
2 Kg 0

Ej=-043-0,059.pH (V)

Ei = Egn2+/Zn +
A298K:

M Pour pH = pH, , I’hydroxyde de zinc (II) n’est plus présent ; la forme prédo-
minante du zinc (I) est I’ion tétrahydroxozincate [Zn(OH)4]2‘. Sur et au-dessus
de la frontiere entre les domaines du zinc II et du métal zinc :

[[Zn(OH)4]*7] = Cyra
La relation entre les concentrations [[Zn(OH)4]2*] et [Zn2*] se déduit de B

24 | h\t 21 _
= ] zmomai -
4+Be

4
L2V
c By K&
Lexpression de E| , soit EY s’en déduit"™ :
Ciye 4
29 o[ L S (4
Bs.K: ¢ c

E} = +0,43-0,118.pH (V)

n 0
El= Ez.24/7, +

Pour Cy,=1,0mol. L1 :

4.2.4. Tracé et conclusion

Le diagramme obtenu est présenté au document 24 avec le diagramme de 1’eau.

E(V)
7 14
-0,00 ! !
H+
H,
-0,50 Zn*t
H,0
Zn (OH), (s)
H, \
-1,00
7n (s) [Zn (OH)41*
~1,50 \u pH

(*) La quantité :
0,059 Tog Ky

2 Kﬁ
représente la valeur du potentiel du
couple Zn (II) /Zn (0) a pH = 0 en consi-
dérant I’hydroxyde comme représentant
duZn (IT) ; c’est le potentiel standard du
couple Zn(OH),(s)/Zn(s) :

E%Zn(OH),/Zn) =-0,43 V

E)+

(**) La quantité :
0,059
2

1
By K
représente la valeur du potentiel du
couple Zn (II) /Zn (0) a pH = 0 en consi-
dérant I’ion complexe comme représen-
tant du Zn (II) ; c’est le potentiel du
couple [Zn(OH)41%/ Zn(s) :

EO ([Zn(OH)4]% /Zn) = + 0,43 V

E%n 2470t . log

<4 Doc. 24. Diagramme E-pH du zinc a
25 °C pour Cyry = 1,0 mol. L1 ; super-
position du diagramme de ’eau.



Quel que soit le pH, le domaine d’existence du zinc métal et le domaine de stabi-
lité de 1’eau sont disjoints (doc. 24). Le zinc métal ne peut donc exister de maniere
stable au contact d’une solution aqueuse ; plus précisément, les solutions aqueuses
oxydent le zinc a I’état de zinc (IT) en donnant un dégagement de dihydrogene.

M Les solutions d’acides a anion non oxydant (acide chlorhydrique, acide sulfurique
dilué et froid, acide acétique) oxydent le métal selon la réaction de bilan :

Zn + 2 H30* — Zn** + Hy + 2 H,0

SiI’acide est en exces, le métal disparait et I’on obtient une solution d’ions zinc (II).

4.3. Hydromeétallurgie du zinc

4.3.1. Lixiviation

Définition : On appelle lixiviation, I’attaque d’un minerai par une solution aqueuse
réactive, généralement acide ou alcaline.
Celle-ci est pratiquée sur de nombreux minerais : cuivre, zinc, uranium, aluminium.

Les minerais sulfurés de zinc (blende) subissent un grillage qui fournit de 1’oxyde
de zinc ZnO, mélangé a d’autres oxydes métalliques, des métaux précieux et de la
gangue (cf. chap. 6 § 4.5.1). Cette calcine est traitée par une solution d’acide
sulfurique (1802 190 g. L1, soit environ 2 mol . L~!). La dissolution est effectuée
vers 55 a 65 °C, la chaleur étant apportée par la dissolution exothermique des
oxydes.

L’oxyde de zinc passe en solution selon la réaction :
Zn0 + 2 H;0* — Zn** + 3 H,0

Les autres oxydes métalliques présents dans la calcine passent également en
solution sauf I’oxyde de plomb qui donne du sulfate de plomb trés peu soluble
(pKs=17.,8). Les métaux précieux, argent et or, restent insolubles ainsi que, en géné-
ral, la gangue. La dissolution de ZnO et des autres oxydes se traduit par une consom-
mation d’acide et donc par une augmentation du pH.

4.3.2. Elimination des ions fer (lll)

Lors de la lixiviation, le milieu est rendu oxydant par injection d’air ou de dioxy-
geéne ou par ajout de dioxyde de manganese ou de permanganate de potassium.
Cette opération a pour rdle principal d’oxyder les ions Fe2*, éventuellement
présents, en ions Fe3* (doc. 25).

Une des difficultés de I’hydrométallurgie du zinc réside, pour les minerais riches
en fer, ce qui est le cas de ceux actuellement exploités, dans 1’élimination des ions
fer (II). En effet, par élévation de pH, 1’hydroxyde de fer (III), Fe(OH)s, précipite
des que le pH devient supérieur a 2. Celui-ci peut étre séparé d’une solution par
décantation. Mais, si on souhaite, et cela est le cas industriellement, récupérer au
maximum les ions Zn2* de la solution, il est nécessaire de filtrer et de laver le pré-
cipité. Or, I’hydroxyde de fer (IIT) est tres difficile, sinon impossible industrielle-
ment, 2 filtrer. Pour résoudre cette difficulté, plusieurs procédés sont utilisés qui
permettent tous d’obtenir des précipités plus complexes, mais facilement filtrables :
la solution obtenue contient moins de 1 g. L~ d’élément fer. Le précipité filtré
contient d’autres impuretés comme le sulfate de plomb.

4.4. Cémentation de la solution

Apres les lixiviations, la solution contient, outre les ions Zn*, un certain nombre
de cations métalliques (doc. 26).

8. courbes intensité-potentiel. Applications

E(V)

1,23

Fe (OH); (s)

H,0

pH

Doc. 25. Le dioxygene O, peut oxyder
les ions fer(Il) Fe2*,

2+
Couple (ng)vll. L]‘I) EM
Cu2*/Cu 0,008 +0,28
Ni2*/Ni 1074 037
Co?*/Co 1074 - 041
Cd?*/cd 0,005 - 0,47
Zn**/Zn 23 -0,75
Mn?+/Mn 0,09 - 1,20

Doc. 26. Composition moyenne de la
solution obtenue apreés les lixiviations
acide et neutre. Les potentiels des
couples intervenant lors de la cémenta-
tion ont été calculés pour cette compo-

sition.
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L’élimination de la plupart d’entre eux est effectuée par cémentation, c’est-a-dire
par réduction a 1’aide d’un exces important de poudre de zinc. L' emploi de zinc
permet d’éviter I’introduction d’ions étrangers.

Le document 27 montre que tous les ions, 2 I’exception des ions Mn2* et Zn2*,
seront réduits selon la réaction (avec M = Cu, Cd, Ni, Co) :

Zn+ M ——Zn** + M
Les ions Cu2* et Cd%* sont trés facilement réduits, cela est plus difficile pour NiZ+
et Co?* qui demandent la présence d’activateurs et une température de 75 2 95 °C.

Le document 28 montre que I’aspect cinétique de ces phénomenes est facilement
interprété grace aux courbes intensité-potentiel des différents couples.

Al
7n Zn**
0,3
Mn 0,0 VEsu(V)
Cu £~ Ccu?**

Ces métaux se déposent sur les particules de zinc, d’environ trente micrometres de
diametre. La quantité de zinc utilisée dépend de la teneur en impuretés, elle varie
de 25 a 50 kg/t de Zn produit. La cémentation est réalisée, en continu, durant plu-
sieurs heures (de une a huit heures). Une filtration sur toile tres fine permet de récu-
pérer les particules de zinc enrobées par les métaux déposés. Ce solide, appelé
cément, est traité afin de récupérer les métaux contenus et en particulier le zinc.

4.5. Electrolyse d’une solution de sulfate de zinc et
d’acide sulfurique

Avant d’étudier I’aspect industriel de 1’électrolyse, étudions ses aspects thermo-
dynamiques et cinétiques.

4.5.1. Prévision des réactions aux électrodes

Considérons une solution de sulfate de zinc (IT) 2 2 mol . L~! acidifiée par de I’acide
sulfurique a 1,5 mol.L~! ; son pH est voisin de 0 et elle contient essentiellement
des molécules d’eau et des ions hydronium H3O%, hydrogénosulfate HSOj et
zinc (IT) Zn?*. Effectuons son électrolyse entre une cathode en zinc trés pur et une
anode inattaquable, par exemple en platine. Les quatre especes présentes dans la
solution appartiennent a cinq couples rédox dont les potentiels standard figurent
sur le document 29 :

Bl Deux oxydations peuvent avoir lieu a ’anode, celle des ions hydrogénosulfate
HSOj en ions peroxodisulfate, SZO%[, et celle des molécules d’eau selon les demi-
équations :

E'=+123V

3H,0 — 2H30*+2e + L0,
2
E'= +2,08V

2HSO3+ 2 Hy0 — S04 +2H30% +2 ¢
Du seul point de vue thermodynamique, 1’oxydation la plus facile a réaliser est
celle de I’eau en dioxygene.

M Trois réductions peuvent avoir lieu a la cathode, celle des ions hydronium en
dihydrogene, celle des ions zinc en métal zinc et celle des ions hydrogénosulfate
HSOj en dioxyde de soufre selon :

212

EV)
030 | Cu
oh Cu
2+ Nj2+
040 Co~* Ni
i 7n2t  CoNi
—0,75 o Mn2+ Zn
~120} Mn

Doc. 27. Le couple Zn>* | Zn, dont les
especes sont en exces, impose son poten-
tiel aux autres couples .

d Doc. 28. Les courbes intensité-potentiel
montrent que tous les phénoménes
observés sont conformes aux prévisions
thermodynamiques ; elles permettent,
de plus, d’interpréter les différentes
vitesses de réaction observées.

La courbe relative a la réduction des
ions Ni%* est semblable a celle relative
a la réduction des ions Co**.

E(V) E(V)
8,08 HSO;
0, [1.23] 1,0
H;0" [00] H,
Zn**|-0.76 | Zn

Doc. 29. Potentiels standard des couples
pouvant intervenir lors de ’électrolyse
d’une solution sulfurique de zinc (II).

Les especes en gras sont celles qui sont
initialement présentes dans la solution.



2H30++26_—’ H2+2H20
HSO;+ 3 H30" +2e¢” — SO, + 5 H,0
Zn**+2e — Zn

8. courbes intensité-potentiel. Applications

EY=0,00V
E'=+0,17V
EY=-0/76V

Du seul point de vue thermodynamique, la réduction la plus facile a réaliser est
celle des ions hydrogénosulfate HSOy en dioxyde de soufre SO, .

Ml Du seul point de vue thermodynamique, les réactions les plus faciles a réaliser
sont donc :

e al’anode : 3H,0 — 2H3O++2e‘+%02
* 3 la cathode : HSO; +3 H30"+2e¢” — SO, + 5 H,0

4.5.2. Utilisation des courbes intensité-potentiel

L’aspect des courbes intensité-potentiel des systemes étudiés est représenté au docu-
ment 30 ci-apres. On note que la courbe correspondant a la réduction de HSOzen
SO, n’y figure pas. En effet, quels que soient le pH de la solution et I’électrode uti-
lisée, 1a réduction électrochimique du soufre (VI) en soufre (IV), c’est-a-dire :

- . 2 - 2
HSOy — SO, ; SOy HSO3 ou SO3
n’est jamais observée ; cette réaction est ralentie par une tres forte surtension (doc. 31
ci-apres) qui traduit I’importance des changements de structure correspondants.

Quand on diminue V-, la réduction du solvant (ou d’autres oxydants) intervient
toujours avant celle du soufre (VI).

M A ’anode

Bien que le couple O,/H,O soit toujours lent, sa surtension anodique ne suffit pas
a compenser 1’écart entre les potentiels des couples O,/H,0 et SzOéfl HSO;y.

M A la cathode

* Aucune surtension a vide n’entrave la réduction des ions zinc (II) qui commence
des que V¢ devient inférieur a — 0,76 V.

* Le dégagement de Hj est tres lent sur une surface de zinc pur ou de plomb.

Al P Al
/,
_/—L S,0
HSO4 205
H,0 dl <
’ e h 0.01 Vgsu(V)
-0,90 -0,76 . . . réaction E%s00/50
71 L | L > £ 4 2
/ i 0.0 123 2.1 Visu(V) non c‘)'bservee
Y +
Zn Zn SO, «++HSO; H
H, «+ H;0" S

Doc. 30. Courbes intensité-potentiel pour les systémes mis en

Doc. 31. En solution aqueuse, les ions HSOy ne sont pas élec-
Jeu lors de I’électrolyse d’une solution sulfurique de zinc (1I).

troactifs pour la réduction.

Sur Zn pur, Ng. pour le couple H30%/H, est de I’ordre de
-09V;

TNoa pour le couple O, /HyO est de I’ordre de 0,62 V, tandis
que Mo, pour le couple S20%_/ HSOy est faible.

4.5.3. Conclusion

Méme avec une cathode de mercure sur laquelle la surten-
sion cathodique de réduction des ions H30" est de I'ordre de
—1,2'V, la réduction électrochimique des ions HSOy n’est pas
observée ; la surtension cathodique de la réduction des ions
HSOy —— SO, est donc inférieure a — 1,37V !

M Si on se contente d’une faible densité de courant, le bilan de I’électrolyse est

donc le suivant :
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* al’anode : 3H,0 — 2H3O++2e‘+%02
* 2 la cathode Zn**+2e — Zn

A I’anode, la cinétique n’intervient que pour augmenter la tension de seuil d’oxy-
dation, mais elle ne modifie pas la nature du réactif qui subit cette oxydation.
Laréaction cathodique, en revanche, est sous contrdle cinétique : 1a réaction obser-
vée la premiere n’est pas la plus facile thermodynamiquement (c’est-a-dire celle
de I’oxydant le plus fort), mais la plus rapide.

4.5.4. Conditions de I’électrolyse industrielle

4.5.4.1. Nécessité de la cémentation

Mettons en évidence la nécessité de la purification par cémentation présentée au
paragraphe 4.4. ; supposons que la solution a électrolyser contiennent ces impu-
retés.

D’apres le document 32, 1a réduction cathodique de la majorité d’entre elles est
plus facile que celle des ions Zn%*.

Al
7Zn Zn>*
- 1,20 -0,76 -0,5 0,3
T T T T T T T T T T T T T T T T "/
Co Co®*
Mn «F Mn>* Cd +~ cd** Cu +£ cu**
Zn Zn2+

Le dépbt cathodique obtenu est donc du zinc impur, ce qui a un double inconvé-
nient :

o d’une part, cela risque de rendre nécessaire une opération supplémentaire de puri-
fication du métal ;

o d’autre part, cela diminue la surtension cathodique du couple H30*/H, .
Une part croissante du courant d’électrolyse est alors consommée par cette
réaction parasite, ce qui diminue le rendement en courant de I’opération.

4.5.4.2. Electrolyse

M Aprés cémentation, la concentration de chacun des ions Cu2*, Cd2*, NiZ+ et Co?*
dans la solution est, en général, inférieure a 1075 mol.L~L. La solution de Zn2* est
ainsi purifiée des ions susceptibles de se déposer, par électrolyse, en méme temps
que le métal Zn.

M Lélectrolyse est réalisée dans des cuves en ciment revétues de polychlorure de
vinyle, vers 30 & 40 °C. Les anodes sont en plomb, inattaquables en milieu sulfate ;
les cathodes sont en aluminium. La solution contient initialement environ 2,5 mol . !
d’ions Zn2* et 2 mol . L~! d’acide sulfurique H,SOy.

M La tension Upc est comprise entre 3,2 et 3,7 V pour une densité de courant de
400 2 700 A.m™2. Les réactions suivantes ont lieu :

214

4 Doc. 32. Courbes intensité-potentiel
pour la réduction cathodique des diffé-
rents ions présents avant cémentation.
Dans ces tracés nous avons admis que
les paliers de diffusion n’étaient pas
atteints pour les réactions de réduction
des ions métalliques.
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*al’anode : 3H,0 — 2H3O++2e‘+%02
* 3 la cathode : Znt+2e — Zn

Pour de telles densités du courant, cette tension se décompose en :
Uac() = (Er—Ey) + (Ma-nod + R

thermodynamique cinétique ohmique

soit : 3,50 = (1,23 = (= 0,76)) + (0,60 — (- 0,15)) + 0,75 (en V)

Ml Le rendement en courant est voisin de 0,9 et la consommation d’énergie est de
3,0 a 3,5 MWh par tonne de Zn produit.

Le dépot de métal Zn sur la cathode est décollé, en général, toutes les quarante-
huit heures par pelage (ou stripping).

La production, par cellule, peut atteindre 3 t.j! avec, par cellule, jusqu’a 86 cathodes
de 1,6 m? (simple face). Le zinc obtenu trés pur (99,995 %) contient moins de
50 ppm d’impuretés, la principale étant le plomb (qui provient des anodes). Il n’a
pas besoin de subir un raffinage ultérieur.

La solution, apres épuisement partiel (au 2/3) des ions Zn2* et régénération de
I’acide a I’anode, est recyclée en amont des lixiviations neutre et acide.

Remarque : Les ions Mn* qui restent dans la solution s’oxydent en MnOy sur
I’anode en plomb.
P Pour s’entrainer : ex. 8 et 10.

bouchons
Ede caoutchoucl

M

5 Corrosion humide (MP-MP¥)

La corrosion désigne ’ensemble des phénomenes par lesquels un métal
ou un alliage métallique tend a s’oxyder sous I’influence de réactifs gazeux
ou en solution.

Elle est dite seche lorsque les agents oxydants ne sont pas en solution ; | vaseline
elle est dite humide, dans le cas contraire.
! | €au
5.1. Facteurs de corrosion humide | bouillie
H Mise en évidence expérimentale
Quatre clous en acier, dégraissés avec du dichlorométhane, sont placés chacun dans cristaux de CaClp
un tube a essai (doc. 33). On ajoute alors : bouchons
* dans le premier tube, quelques cristaux de chlorure de calcium anhydre, qui ont - r de liege ‘L _
la propriété d’absorber la vapeur d’eau ; e i
* dans le deuxieme, de I’eau, portée pendant quelques minutes a ébullition afin de I N
la désaérer, et de la vaseline qui forme une couche a la surface de I’eau
(en se refroidissant, cette couche constitue un bouchon qui empéche tout contact
entre la solution et 1’air) ;
¢ dans le troisieme, de 1’eau distillée, de maniere a couvrir le clou a moiti€ ;
* dans le quatrieéme, de 1’eau salée en quantité semblable. < -
On bouche soigneusement les deux premiers tubes, plus 1égerement les deux autres. ‘ J ‘ / | eau salée
La corrosion étant toujours lente, on laisse reposer les tubes pendant | \

24 h, au moins, avant d’examiner leur contenu. \y u
eau distillée

On constate que le premier clou semble inattaqué ; en revanche, des traces brunes

de rouille sont visibles sur les autres. La quantité de rouille formée croit lorsque ~ Doc. 33. Mise en évidence des différents
I’on passe du deuxieme au troisieme tube et du troisiéme au quatrieme. Jfacteurs de corrosion humide.
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M Conclusion

La présence simultanée de dioxygene et d’eau est un facteur favorable
a la corrosion ; il en est de méme de la présence d’ions, méme s’ils ne
participent pas au bilan des réactions.

Or, I’atmosphere terrestre contient toujours un peu de vapeur d’eau ; par conden-
sation sur les pieces métalliques, cette vapeur forme un film d’eau chargé de diverses
substances présentes dans 1’atmosphere (O,, CO,, ...). Tous les facteurs de la
corrosion humide sont alors réunis.

Dans ce qui suit, nous examinerons les différents types de corrosion humide, puis
les conditions thermodynamiques et cinétiques permettant d’en protéger les métaux,
et plus particulierement le fer et ses alliages.

5.2. Corrosion uniforme

On parle de corrosion uniforme lorsque toute la surface du métal en contact avec
la solution est attaquée de la méme facon. Selon les conditions de pH, le métal peut,
soit passer en solution sous forme de cations, soit se recouvrir d’une couche d’oxyde
ou d’hydroxyde.

La facilité thermodynamique de corrosion d’un métal donné en fonction du pH est
bien visualisée par le diagramme potentiel-pH ; la corrosion étant un phénomene
étalé dans le temps, les concentrations des especes métalliques produites sont géné-
ralement faibles : les diagrammes sont donc tracés avec une concentration de
travail égale & 1 pmol .L™1,

Par ailleurs, 1’expérience montre que les solides qui se forment sont le plus souvent
des oxydes et non les hydroxydes car, si ceux-ci se forment plus rapidement, ils sont
généralement moins stables que les oxydes correspondants. Ainsi, dans le cas du
fer, I’oxyde Fe,O3 apparait a la place de I’hydroxyde Fe(OH);.

En revanche, I’oxyde de fer (IT) FeO n’est pas stable (cf. chapitre 6, doc. 25) ala
température ordinaire et n’est donc pas pris en compte.

Application 3
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Diagramme E-pH du fer pour la corrosion
Tracer le diagramme du fer adapté a l’étude de la
corrosion.

* Les especes prises en compte pour ce diagramme Sont :
Fe(s) ; Fe>* ; Fe* ; Fey0s(s).
» Convention sur la concentration totale :

[Fe?*] + [Fe’*] = Cypy = 10 mol . L1
e Les données nécessaires au tracé a 298 K sont les
potentiels rédox standard et la constante K de I’ équi-

libre :
2 Fe3* + 9 Hy)0 = Fe,05(s) + 6 H;0*

Fe3*/Fe* : E4=0,77 V ; Fe>*/Fe(s) : E4=-044 V ;
h6

-5 [Fe3ﬂ2 LcH

,avec pK1=-1,44.

A - Etude du couple fer (IIT) / fer (IT)

La limite de précipitation de Fe,O3(s) correspond a la
vérification simultanée des deux relations :

/’l6
|Fe3+‘2 .c04

Pour Cyy=1,0umol. L1, pH;=1,76~1,8.

[Fe3*]=Cyy et K| =

* Pour pH < pH; , la demi-équation électronique de ce
couple et la formule de Nernst correspondante sont :

[ Fe™]
[Fe**]

Fe3t + e =Fe?* et E = E01+ 0,059.1og

* Sur la frontiere séparant les domaines de prédominance
des ions Fe2* et Fe?* :

[Fe2*] = [Fe3*] = Cyo/2 ;alors: Ej= E01= 0,77V.
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* Pour pH > pH; , la concentration en Fe3* est fixée par On considére donc que :
la constante K : [Fe?*] = Cypa —[Fe?*] = Cypa

h3
[Fe3t]=—— , . e
JVE; . c%2 L’expression de Ej, soit E{, s’en déduit :
. . 3.0
De plus, la concentration en Fe3* décroit trés rapide- E= EOI +0,059.log (TL . (%) ] %)
ment quand le pH augmente a partir de pH;. VK e tra

Pour Cy, = 1,0 umol .L 7! :
E}=1,08-0,177.pH (V)

1,23
1.0d B - Etude du couple fer (IT)/fer (0)
La demi-équation électronique de ce couple
0,77+ et la formule de Nernst correspondante sont :
Fe2t +2 e = Fe(s)
0059 | [Fe*']
et: Ej =E%+ 5 .log 0

Pour Cy, = 1,0 umol.L 7! :

0.0 Fe,05(cr)

G
Ey=E+ 009 jogtn_ g6y
2 0

C - Etude du couple fer (IIT)/fer (0)

-0,62 E{=E, pourpH=9,6 =pH,.
Fe(cr) E; Pour pH = pH,, il faut considérer le couple :
- 1,04 Fe,03(s) + 6 H30t + 6 ¢~
T T T —> =2Fe+9 H,0
00 1.8 7,0 9,6 14 pH

La droite correspondante peut étre tracée par
continuité ; sa pente est de — 0,059.

Doc. 34. Diagramme potentiel-pH pour I’étude de la corrosion du fer L équation compléte de ce segment est :

( Cra = 1,0 umol . L1 ).

Ce diagramme met en évidence [’existence des trois domaines : SR g o
immunité ; corrosion ; passivité.

| corrosion | | passivité | | immunité |

Le diagramme est tracé au document 34.

Conclusion :

Sur le diagramme obtenu au document 34, chacune des especes considérées pos-
sede un domaine d’existence ou de prédominance par rapport a ses voisines, mais
les ions Fe2* ont tendance a se dismuter en milieu basique. Le diagramme E-pH
de I’eau indique que, mé&me pour cette concentration de tracé, le fer métal ne peut
pas coexister avec une phase aqueuse.

Mais, I’expérience montre que, dans la zone d’existence de Fe,O5(s), le métal fer
semble stable. En fait, le métal a subi une corrosion uniforme qui 1’a recouvert
d’une couche quasi invisible de Fe,O3(s). Cette couche, adhérente et imperméable,
empéche tout contact entre le métal et la solution, ce qui interdit la poursuite de
I’attaque en profondeur : on dit que le fer est passivé par la couche d’oxyde
F6203 .
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Ce phénomene est assez général :

On peut souvent définir, sur le diagramme E-pH d’un élément métallique,
trois domaines :

¢ le domaine d’immunité ou toute attaque du métal est thermodynami-
quement impossible car le métal est ’espece stable dans ce domaine ;

¢ le domaine de corrosion ou I’attaque du métal est thermodynamique-
ment possible et conduit a des especes solubles ou perméables,
ce qui permet la poursuite de I’oxydation du métal ;

¢ le domaine de passivité ou une attaque du métal est thermodynamique-

ment possible, mais ou ’oxyde formé constitue une couche imperméable
qui rend une attaque ultérieure infiniment lente.

5.3. Corrosion différentielle

Des que le mélange réactionnel n’est pas parfaitement homogene, apparait une cor-
rosion dite différentielle car elle s’exerce de maniere différente dans les différentes
zones du systeme.

5.3.1. Mise en évidence du caractére électrochimique
de la corrosion différentielle

H Expériences

Préparons une solution aqueuse contenant environ 25 g.L~! de chlorure de sodium
(eau de mer artificielle) et 1 g. Lt d’hexacyanoferrate (III) de potassium ([Fe(CN)6]3‘
+ 3 K%). Les ions [Fe(CN)6]3‘ peuvent mettre en évidence les ions Fe2* en don-
nant un précipité bleu, le bleu de Turnbull Fes;[Fe(CN)gl,. Ajoutons enfin quelques
millilitres d’une solution de phénolphtaléine et 10 g.L~! d’agar-agar pour rendre
le mélange moins fluide. Chauffons ce mélange.

Sur une plaque d’acier, préalablement dégraissée et décapée, posons une grosse
goutte de la solution précédente. Par ailleurs, au fond d’un bécher, disposons un
clou dégraissé et recouvrons-le avec la solution. Examinons le résultat une ving-
taine de minutes apres (doc. 35).

M Interprétation des expériences

Les deux expériences présentées montrent que la corrosion du fer s’accompagne
de la formation, en des endroits différents, d’ions Fe2+ et HO~. Les ions fer II)
proviennent évidemment de 1’oxydation du fer selon la demi-équation :

Fe — 2 e~ + Fe2*

Les ions hydroxyde peuvent provenir soit de la réduction de I’eau selon (1), soit de
celle du dioxygene dissous selon (2) :

2H,0+2e — 2HO +H, 1
)

cette deuxieme réaction prédominant des que la quantité de dioxygene est suffisante.

%02+H20+2e‘ —— 2HO"

Les électrons mis en jeu passent de la zone d’oxydation du fer a la zone de réduc-
tion du dioxygene en se déplacant a I'intérieur de la piece métallique (doc. 36), tan-
dis qu'un déplacement d’ions vient fermer le circuit des charges électriques.

La présence initiale d’ions Na* et C1~ dans la solution en contact avec le métal rend
cette solution plus conductrice, ce qui accélere la corrosion du métal.

a)

eau salée

+ phénolphtaléine
+ [Fe(CN)¢], 3K*

plaque en acier

décapée \
précipité coloration
bleu rose

b)

eau salée

+ phénolphtaléine

+ K3[Fe (CN)g]

clou en acier

précipité coloration
bleu rose

Doc. 35. Un précipité bleu indique la
formation d’ions Fe**, ¢ est-d-dire I oxy-
dation du fer, tandis que la coloration
rose met en évidence les ions HO™
formés.

a) L’expérience, dite de la goutte
d’Evans, montre que les ions Fe2t et
HO™ se forment dans des régions diffé-
rentes, respectivement situées au centre
et a la périphérie de la goutte.

b) L’oxydation du fer se produit a la téte
et a extrémité du clou tandis que les
ions hydroxyde HO™ apparaissent dans
sa partie centrale.



Les deux expériences montrent donc que I’oxydation du fer et la réduction du
dioxygene ont lieu simultanément, mais dans des zones différentes.

Cette situation est semblable a celle qui caractérise les générateurs électrochi-
miques : les réactions électrochimiques d’oxydation et de réduction s’y déroulent
en des lieux différents, les charges circulant sous la forme d’électrons dans les élec-
trodes et les fils de jonction, et sous la forme d’ions dans les solutions et le pont de
jonction.

Par analogie, on appelle micropile, le dispositif responsable de la corrosion dans
un cas semblable :

La corrosion qui fait intervenir des micropiles est dite électrochimique,
car, contrairement a une réaction chimique, elle se produit sans transfert
direct des électrons du réducteur vers I’oxydant.

« La région correspondant au péle positif de la micropile, la cathode, est
celle ou se déroule la réduction.

¢ La région correspondant au pole négatif de la micropile, ’anode, est
celle ou se déroule I’oxydation.

5.4. Facteurs favorisant la corrosion différentielle

M Interprétation des expériences

* Dans le cas du clou, les régions anodiques, ou le métal est oxydé, sont la téte et
la pointe du clou. Par rapport au reste du clou, ces deux zones ont été soumises a
des contraintes mécaniques supplémentaires dues a I’écrouissage, ce qui les a ren-
dues plus sensibles a la corrosion.

* Dans le cas de la goutte, I’anode est située en son centre, la cathode a sa péri-
phérie. Or, la plaque métallique est homogene sur toute la surface de la goutte. Ce
qui distingue les zones anodique et cathodique ne réside donc pas dans le métal,
mais dans la solution a son contact ; la région périphérique de la goutte offre a I’at-
mosphere une surface de contact plus grande que sa région centrale. Le dioxygene
s’y dissout donc plus facilement.

C’est le gradient de concentration en dioxygene qui détermine la nature électro-
chimique des différentes zones de la goutte : la région cathodique est celle ou la
concentration en dioxygene dissous est la plus forte, la zone anodique celle ou
cette concentration est la plus faible. La réaction qui se produit tend a faire
disparaitre cette différence (doc. 37).
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Doc. 37. Réactions électrochimiques
(— ) et chimiques (— ) dans I’expé-
rience de la goutte d’Evans.

La formation d’un anneau de rouille
entre les zones anodique et cathodique
s’effectue en deux étapes : les ions Fe2*
et HO™, qui migrent en sens inverse, se
rencontrent dans la zone intermédiaire
pour donner un précipité d’hydroxyde
de fer (I1), Fe(OH), . Celui-ci est ensuite
rapidement oxydé par le dioxygene dis-
sous en hydroxyde de fer (111), Fe(OH)3,
de couleur rouille.

v
+—Na Na+
Cl— Cl_
cathode O Ly
anode
P . .o — . . ~en +—c 5 ee/'
Doc. 36. Réactions électrochimiques (— ) et Cl.I’CMlal‘lOVl des cathode anode e— cathode
porteurs de charge (— ) au cours de la corrosion du clou.
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H Généralisation

Toutes les causes d’hétérogénéité du systeme interviennent :

* contact entre deux métaux différents ou gradient de composition dans le cas d’un
alliage ;

» gradient de composition de la solution, notamment teneur en dioxygene dissous ;
* gradient de température ;

* surface relative des anodes et des cathodes. Une grande cathode associée a une
petite anode conduit a une densité de courant anodique tres élevée et donc a une
corrosion localisée, par piqlires par exemple.

Méthodes de protection contre
la corrosion (MP-MP¥)

6.1. Retour sur le phénomene de passivité

Certains métaux peuvent, en présence d’un oxydant, former a leur surface un film
d’oxyde fin, adhérent et continu. Ils sont pratiquement inertes méme dans des milieux
agressifs comme le milieu marin. C’est le cas du chrome, de 1’aluminium, du
titane, ... Ils sont utilisés dans la pratique, soit purs, soit sous forme d’alliages. Cette
propriété est mise en ceuvre pour la protection de I’acier (doc. 38).

L’acier ordinaire est un alliage de fer et de carbone contenant de 0,15 % a 0,85 %
(en masse) de carbone ; la présence de carbone améliore beaucoup les propriétés
mécaniques du fer sans pour autant réduire sa vulnérabilité a la corrosion.

En revanche, si I’on ajoute du chrome au fer, 1’alliage obtenu résiste beaucoup
mieux a la corrosion. Dés que le pourcentage massique en chrome dépasse 12 %
environ, on obtient de 1’acier inoxydable.

En général, les aciers inoxydables contiennent, en plus du chrome, des métaux
comme le nickel ou le molybdene ; le chrome et le nickel cotitant cher, les aciers
inoxydables sont réservés a des usages particuliers. 85 % de I’acier utilisé est donc
de I’acier ordinaire qu’il est nécessaire de protéger contre la corrosion.

6.2. Traitements de surface

La corrosion étant provoquée par le contact du métal avec 1’air ou avec une solu-
tion, on évite ce contact en revétant la surface métallique d’une couche imper-
méable. 11 existe plusieurs traitements protecteurs de ce type :

* L’application d’un revétement non métallique : émail, peinture, vernis, film de
matiere plastique...

* Le dépot d’une couche d’un autre métal, résistant mieux a la corrosion. Ce dépot
peut étre réalisé, soit par électrolyse (chromage, nickelage, argenture, zingage...),
soit par immersion dans un bain de métal fondu (galvanisation).

* La formation d’une couche superficielle protectrice grice a une réaction chimique :
en plongeant une piece d’acier dans une solution chaude contenant des ions phos-
phate ou de I’acide phosphorique, H3POy4 , on provoque 1’apparition d’une couche
de phosphate de fer imperméable. Cette opération, la parkérisation, est utilisée dans
I’industrie automobile pour protéger les carrosseries.

Remarque : Dans le cas de I’aluminium, une couche supetficielle d’oxyde se forme
spontanément. Cependant, afin de renforcer la protection de I’aluminium, on pro-
voque la croissance de la couche d’oxyde par anodisation, c’est-a-dire, au cours

A j (UA.cm™2)

10 H,0 /A 0,

F e2+
Vi

Fe

/

Doc. 38. Mise en évidence de la passi-
vation d’un acier grdce a la courbe
intensité-potentiel.

Une électrode en acier a 17 % de chrome
est plongée dans ’acide sulfurique
H,S0, a5 mol. L\, Le pic de la courbe
correspond a la formation du film
d’oxyde, puis j décroit brusquement pour
devenir tres faible quand le film est
formé. L’alliage est passivé au-dessus
du potentiel V. Pour le potentiel V5,
apparait le dégagement de dioxygene
caractéristique de I’oxydation de I’eau.

Va W)



d’une électrolyse ou la piece d’aluminium joue le role d’anode. L’ aluminium ano-
disé est de plus en plus utilisé dans la construction.

» Pour s’entrainer : ex. 12.

6.3. Défauts ponctuels du revétement

I1 arrive que la couche protectrice présente quelques défauts ponctuels, soit que le
revétement n’ait pu adhérer parfaitement au fer, soit qu’un choc ait provoqué une
destruction locale de cette couche. Le fer se trouve donc a nouveau au contact du
milieu corrosif. Pourtant, sa corrosion n’est pas certaine :

* Lorsque le revétement est non métallique, il ne peut participer a des réactions
électrochimiques. Aux endroits ou celui-ci a disparu, le fer est donc attaqué, comme
en 1’absence de protection.

* Lorsque le revétement est métallique, une micropile se forme dans la zone ou le
fer a été mis a nu. Si le métal de couverture est moins réducteur que le fer (c’est le
cas du nickel, du chrome, de 1’étain, ...), ce dernier joue le role d’anode et subit
une corrosion accélérée (doc. 39a). En revanche, si le métal de couverture est plus
réducteur que le fer (c’est le cas du zinc), le fer joue le role de cathode et reste inat-
taqué (doc. 39b).

Conclusion :

Si le revétement protecteur est constitué d’un métal plus réducteur que
le fer, celui-ci est protégé, méme si la couche n’est pas parfaitement imper-
méable. La protection est assurée tant que la couche n’est pas totalement
détruite. Dans tous les autres cas, les défauts du revétement protecteur
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Doc. 39. Réactions électrochimiques
autour d’un défaut de la couche métal-
lique protectrice.

a) Lorsque le fer est moins noble (plus
réducteur) que le métal protecteur; celui-
ci devient, en présence d’un défaut de
la couche protectrice, un auxiliaire de
la corrosion.

b) Lorsque le fer est plus noble (moins
réducteur) que le métal protecteur, ce
dernier « se sacrifie » pour protéger le

sont autant de centres de corrosion du fer. fer.
v
a) b)
film liquide HO™ @ film liquide HO™ 72+
nickel Fe?* zinc @
o
fer @ e fer —

6.4. Mise en ceuvre du zinc
pour la protection de I’acier

Prés de 40 % de la production francaise de zinc est utilisée pour lutter contre la
corrosion.

6.4.1. Dépot d’une couche de zinc

Bien que le zinc (E%(Zn2*/Zn) = — 0,76 V) soit plus réducteur que le fer
(EO(Fe**/Fe) =— 0,44 V), le zinc résiste mieux 2 la corrosion atmosphérique car
il se recouvre d’une couche d’hydrocarbonate de zinc, adhérente et imperméable,
qui protege le métal d’une attaque approfondie. De plus, comme cela a été men-
tionné au paragraphe 6.3., 1a présence de fissures dans la couche de zinc ne fait
pas disparaitre la protection de I’acier, d’autant plus que les produits d’oxydation
du zinc provoquent souvent le colmatage des fissures.

Le dépot d’une couche de zinc peut étre effectué de plusieurs manieres dont les
deux principales sont la galvanisation et I’ électrozingage.
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B Galvanisation

La galvanisation consiste a recouvrir ’acier d’une couche de zinc en le plongeant
dans un bain de zinc fondu. Cette méthode, utilisée depuis le milieu du xix® siecle,
repose sur la différence des températures de fusion du zinc ( g, =419 °C) et du
fer (Brs =1 535 °C). Avant I'immersion, la piece en acier a été dégraissée, déca-
pée, préchauffée...

La température du bain de zinc, voisine de 450 °C, est suffisante pour que les deux
métaux diffusent I’'un dans I’autre en formant plusieurs couches d’alliages.

| Electrozingage

Dans cette méthode, de plus en plus employée, le dépot de zinc est électrolytique.
La piéce a zinguer joue le role de cathode. Le bain électrolytique est une solution
concentrée de zinc (II), en général sous forme complexée, [ZnCl4]2‘ ou [Zn(OH)4]2‘,
et ’anode est en zinc tres pur. La teneur en zinc (IT) du bain est maintenue constante
par dissolution de 1’anode. Afin d’obtenir un dép6t adhérent et bien cristallisé,
on opere avec des densités de courant de 1’ordre de quelques centaines d’amperes
par m2. L’épaisseur du dépot est en général comprise entre 5 et 10 um.

6.4.2. Protection par anode sacrificielle

Dans une micropile, le fer est corrodé 1a ou il joue le rdle d’une anode fournissant
les électrons nécessaires a la réduction des agents de corrosion, tels que le dioxy-
gene. Pour le protéger, on constitue un circuit électrique dans lequel il joue désor-
mais le r6le de cathode ; le fer recoit alors un courant d’électrons, de sorte que le
dioxygene est réduit a son contact sans que lui-mé&me soit attaqué. Il suffit, pour
cela, de le relier 2 un métal plus réducteur que lui qui subit I’oxydation a sa place.
Ce métal constitue une anode qui se corrode peu a peu : ¢’est une anode sacrifi-
cielle.

Ainsi, les coques en acier des navires ou les conduites enterrées sont protégées par
des électrodes de zinc convenablement disposées (doc. 40).

Remarque : Il est possible de réaliser la protection du fer en ’'incluant dans un cir-
cuit out le sens du courant est imposé par un générateur électrique extérieur, le pole
© de ce générateur étant relié au fer. Mais cette méthode est beaucoup moins
souple que 'utilisation d’anodes sacrificielles.
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__fil de jonction

L=

- sable L
cuve

anode en zinc en acier

Doc. 40. Protection d’une cuve souter-
raine au moyen d’une anode sacrificielle.
L’anode en zinc doit étre placée sur un
lit de sable, poreux, ce qui permet ’éli-
mination des ions Zn**.
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® CINETIQUE ELECTROCHIMIQUE

L’intensité traversant une électrode est proportionnelle a la vitesse des processus électrochimiques s’y dérou-
lant. En comptant positivement I’intensité entrant dans la solution, / est positive si I’électrode est le siege d’ une
oxydation ; / est négative si elle est le sicge d’une réduction.

L’intensité I du courant dépend des facteurs cinétiques suivants : concentrations des especes dissoutes ¢; , tem-
pérature T, nature de 1’électrode, aire S et état de I’interface électrode-solution et potentiel V de I’électrode.
On peut, en général, mettre I sous la forme : 1=k (T, V, S).f(c;)

Les courbes représentant les variations de 7 en fonction de V, a T et ¢; bloquées, sont appelées courbes
intensité-potentiel du couple Ox/Red pour I’électrode considérée.

Si Iélectrode est abandonnée a elle-méme, elle prend un état d’équilibre électrique : le courant global / qui la
traverse est alors nul et le potentiel qu’elle prend par rapport a I’E.S.H. est caractéristique de son état d’équilibre.

V est alors, par définition, le potentiel rédox du couple Eqy,/Red, calculable par la formule de Nernst :

(V1=0 = Eox,/Red,
Si le courant / est non nul, V n’est plus égal au potentiel d’équilibre du couple Ox/Red;.
Selon I’allure des courbes intensité-potentiel, on peut distinguer deux types de systemes électrochimiques
(couple rédox et électrode) :
* Systemes rapides : des que V est différent de Eqy /Red, » I'intensité I qui traverse 1’€lectrode est importante
(positive si (V —Eqx,/Red, ) €st positif, négative dans le cas contraire).

* Systemes lents : il existe une plage de (V — Egy/req) pour laquelle 1intensité I reste quasi nulle.
Pour obtenir une intensit€ /yy, il faut porter I’€lectrode au potentiel Vj, tel que : Vyy = Eox,/Red, + 1(Iy)

ou 1(Iyy) est la surtension pour I’intensité f;.
Par convention, la surtension anodique 77, est positive, tandis que la surtension cathodique 7. est négative.

L'utilisation des courbes intensité-potentiel pour interpréter une réaction d’oxydoréduction nécessite de
prendre en compte les courbes intensité-potentiel de deux systemes, soit deux couples rédox, 1'un, noté (1),
subissant une réduction, I’ autre, noté (2), subissant une oxydation. La vitesse des échanges électroniques entre
ces deux couples rédox en contact se visualisent a partir des courbes /= f(V) grace a la condition traduisant
le caractere conservatif de la charge : I, =~ 1,

@® LELECTROLYSE

Un électrolyseur est un systéme constitué par un générateur et deux électrodes plongeant dans une solu-
tion conductrice. Sous I'influence du générateur, qui impose le sens du courant, une oxydation a lieu a I’anode
et une réduction a la cathode. L’électrolyse est une réaction non spontanée (3 < 0) et endoénergétique : elle
ne se produit que grace a 1’énergie fournie par le générateur.

Loi de Faraday : La charge traversant un électrolyseur est proportionnelle aux quantités de matiére mises
en jeu aux électrodes.

Pour qu’il y ait électrolyse, il est nécessaire que la d.d.p. Upc soit supérieure ou égale a une tension de seuil
telle qu’une réaction électrochimique soit thermodynamiquement possible sur chacune des électrodes :

* V doit étre supérieur au potentiel d’équilibre du couple de plus bas potentiel rédox présent a I’anode ;
* V¢ doit étre inférieur au potentiel d’équilibre du couple de plus haut potentiel rédox présent a la cathode.

A I'anode, trois réactions d’oxydation peuvent avoir lieu : 1’oxydation d’espéces dissoutes, I’oxydation des
molécules d’eau et I’oxydation du matériau constituant 1’électrode.

A la cathode, deux réactions de réduction peuvent se dérouler : la réduction d’espéces dissoutes et la
réduction des molécules d’eau.
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Les courbes intensité-potentiel permettent de visualiser les facteurs cinétiques et thermodynamiques qui inter-
viennent dans la relation entre la tension Uac et I'intensité / d’une part, et dans le choix des réactions se pro-
duisant aux électrodes d’autre part.

Unc(D) = (Er—Ey) + (Mah)-nc) + R.1

thermodynamique cinétique ohmique

® HYDROMETALLURGIE DU ZINC (PT-PT*)

Elle se déroule en quatre étapes successives :

« une dissolution acide appelée lixiviation ; « une élimination des ions fer (III) ou fer (II) ;
e une purification par cémentation ; ¢ une électrolyse qui donne un métal trés pur.
air H,SOy ; air poudre de Zn
ZnS ZnO Zn** Zn**
i + (lixiviation) » Cu**; Co** +
impuretés oxydes métalliques cd* ; Mn** Mn?*
SO, —— PbSO, ; Fe(OH); Cu; Co; Cd

Le bilan de I’électrolyse d’une solution acide de sulfate de zinc est :
« 2 I"anode : 3H,0 — 2H3o++2e—+2Lo2
¢ & la cathode : Zn?* +2e — Zn
La réaction cathodique est sous contrdle cinétique. A I’anode, la cinétique n’intervient que pour augmenter la
tension de seuil d’oxydation, mais elle ne modifie pas la nature du réactif qui subit cette oxydation.

@® LA CORROSION (MP-MP¥)

La corrosion désigne I’ensemble des phénomenes par lesquels un métal ou un alliage métallique tend a s’oxy-
der sous I’influence de réactifs gazeux ou en solution. Elle est dite seche, lorsque les agents oxydants ne sont
pas en solution, et humide, dans le cas contraire.

On peut définir, sur le diagramme E-pH d’un élément métallique, trois domaines : d’'immunité ou toute attaque
du métal est thermodynamiquement impossible ; de corrosion ou I’attaque du métal est thermodynamique-
ment possible ; de passivité ol une attaque du métal est thermodynamiquement possible, mais ol une couche
d’oxyde imperméable rend cette attaque infiniment lente.

La corrosion qui fait intervenir des micropiles, est dite électrochimique, car, contrairement a une réaction
chimique, elle se produit sans transfert direct des électrons du réducteur vers I’oxydant.

Toutes les causes d’hétérogénéité du systéme interviennent pour favoriser la corrosion : contact entre deux
métaux différents ou gradient de composition dans le cas d’un alliage ; gradient de composition de la solu-
tion, notamment teneur en dioxygene dissous ; gradient de température ; surface relative des anodes et des
cathodes.

Méthodes de protection contre la corrosion

« Passivation : c’est la protection de certains métaux ou alliages par formation d’un film d’oxyde fin, adhérent
et continu (cas du chrome Cr, de I’aluminium Al, du titane Ti et des aciers inoxydables).

* Traitements de surface : ils évitent le contact avec le milieu corrosif en revétant la surface métallique d’une
couche imperméable (revétement non métallique ; dépdt d’une couche d’un autre métal, résistant mieux a la
corrosion). Le dépdt de zinc peut étre réalisé, soit par électrozingage, soit par galvanisation (immersion dans
un bain de zinc fondu).

* Anode sacrificielle : le métal M a protéger est relié a un métal plus réducteur que lui et qui subit I’oxyda-
tion a sa place. Ce métal constitue une anode sacrificielle.
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Sauf mention expresse du contraire :
T=298K et 23 &L =006V

Les valeurs de potentiel nécessaires sont a prendre dans le
tableau donné en annexe, lorsqu’elles ne sont pas fournies.

APPLICATIONS DIRECTES DU COURS

jw Courbe I =f(V) pour le couple CuZ*/Cu

1) Le document ci-dessous fournit la courbe = f(V) pour
une €lectrode de cuivre au contact d’une solution de sulfate
de cuivre CuSOy4 2 0,1 mol. L-!. Préciser les réactions élec-
trochimiques mises en jeu.

2) Commenter la position des courbes pour /=0 . Pour /#0,
la tension de chaque électrode est différente de la tension
d’équilibre. Définir la surtension anodique 7, et la surtension
cathodique 77 .

3) Si I’on augmente la tension, on voit apparaitre un palier

sur I'une des branches. Compléter qualitativement le
diagramme et expliquer I’origine de ce palier.

Al(nA)

Iy

VEsH (V)

% Courbes I=f(V) pour une électrode de zinc

Le document ci-apres fournit les courbes 7 = f(V) pour une
électrode de zinc au contact d’une solution de sulfate de zinc
7ZnS0O4 20,1 mol. L puis d’une solution de sulfate de sodium
de méme concentration. Leur pH est voisin de 5.

1) Ecrire et classer toutes les réactions cathodiques et ano-
diques envisageables dans les conditions expérimentales
décrites ci-dessus. Pour les couples faisant intervenir des
especes de concentration inconnue, utiliser les potentiels
standard apparents.

2) Préciser, en justifiant, les réactions auxquelles correspon-
dent les différentes parties des deux courbes.

3) Si I’on augmente la tension, on voit apparaitre un palier
sur I'une des branches. Compléter qualitativement le
diagramme et expliquer I’origine de ce palier.

Rappel : En solution aqueuse, les ions HSOj et SO%( ne sont
pas électroactifs pour la réduction.

AL (LA)
54
-1,0 T o2
1 Vesu(V)
a) ZnSO,
b) Nast4
b) a) T
54

éﬂ Courbes | =f(V) pour une électrode
de plomb

Le document ci-dessous représente 1’allure d’une courbe
intensité-potentiel enregistrée avec une électrode de plomb
comme électrode de travail et, comme électrolyte, une
solution d’acide sulfurique & 1 mol.L~! (pH = 0).

1) Ecrire et classer toutes les réactions cathodiques et
anodiques envisageables dans les conditions ci-dessus.

2) Préciser, en justifiant, les réactions auxquelles correspon-
dent vraisemblablement les différentes parties de la courbe.

3) En déduire que I’emploi de 1’électrode de plomb comme
anode inattaquable est rendu possible grice a une passiva-
tion du métal dont on précisera la nature.

4) Donner un ordre de grandeur des surtensions du dioxy-
gene d’une part, du dihydrogene d’autre part, sur le plomb
métal. Celles-ci sont-elles constantes ?

Rappel : HSOy et SO%{ ne sont pas électroactifs pour la
réduction.

AT (uA)
54 dégagement
1 gazeux
I ©/|@ ®
I_ },OI Il I(b)l 1 1l 1l 1 Il I(e)l Il 1l 1l | .
T T T T T T 1 T T T T 1:0 T T T T 2:0 I‘/EISH I(\]')
(a) 1
dégagement |
gazeux L
—5+
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Données (potentiels standard d’oxydoréduction) :

2H30%+2e =H;+2H,0 E%=0,00V

—;Oz+2H30++ 2e =3H0 EO=+123V
Pb2* +2e =Pb E0=-0,13V
PbO, + 4 H3;0* + 4 e~ =Pb + 6 H,0 E0=+0,63V

4’ . Réactions concurrentes
et courbes | =f(V)

11 arrive que plusieurs réactions électrochimiques soient en
compétition au niveau d’'une méme électrode. Le document
ci-dessous représente I’allure des courbes j(V) enregistrées
avec une électrode de platine comme électrode de travail et,
comme €électrolyte : a) une solution d’acide sulfurique a
1 mol.L! ; b) une solution d’acide chlorhydrique & 1 mol. L1,
1) Ecrire les réactions anodiques réalisées dans les conditions
expérimentales ci-dessus.

2) Donner un ordre de grandeur des surtensions du dioxy-
gene d’une part, du dichlore d’autre part sur le platine métal.
Celles-ci sont-elles constantes ?

3) Compléter la courbe j(V) pour la solution d’acide
chlorydrique quand V varie jusqu’a 2 V.

Aj(A.dm™>)
50 + b) a)

Vish (V)
T 1 I’S T T T 2'I’O >

!
T 1,23
71,36

é,: *Cémentation du cuivre par le fer

1) Rappeler la définition d’une réaction de cémentation. Ecrire
I’équation de la réaction de cémentation du cuivre par le fer.
Calculer sa constante d’équilibre a 25 °C.

2) Déterminer la consommation massique théorique de fer
par kg de cuivre.

3) En pratique, les solutions traitées par cémentation sont des
solutions diluées de sulfate de cuivre (10 g.L~! d’élément
cuivre) de pH voisin de 3. Représenter qualitativement les
courbes intensité-potentiel quand 1 % puis 99 % du cuivre
ont été réduits, les systemes étant supposés rapides.

4) La consommation massique réelle de fer est comprise entre
1,2 et 2,6 kg de fer par kg de cuivre. Utiliser les diagrammes
potentiel-pH du fer et du cuivre en solution donnés au cha-
pitre 7 pour mettre en évidence les réactions parasites.
L’aération de la solution est-elle un facteur favorable ?
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é Electrolyse a anode soluble

On considere un électrolyseur dont les deux électrodes en
cuivre plongent dans une solution de sulfate de cuivre (II) a
1 mol.L~! dont le pH est voisin de 5.

1) Quelles sont les réactions électrochimiques pouvant se
dérouler aux électrodes ?

2) En utilisant la courbe 7=f(V) pour une électrode de cuivre
de I'exercice 1 et les courbes présentées dans le cours,
étudier la cinétique des réactions précédentes.

3) Quelle est la tension minimale qu’il faut appliquer pour
observer I’électrolyse ? Comment varie la concentration en
ions cuivre (II) dans la solution ?

Z*"" Passivation du métal aluminium

Au contact de ’air, le métal aluminium se couvre spontané-
ment d’une couche d’oxyde d’aluminium (III) qui le protege
d’une attaque ultérieure. Pour améliorer cette protection, on
provoque la croissance de la couche d’oxyde par électrolyse.

1) Quelle est la formule de I’oxyde d’aluminium (III) ?
En déduire I’équation de la réaction électrochimique
d’obtention de 1’oxyde.

2) Pour réaliser I’opération, on immerge, dans une solution
concentrée d’acide sulfurique, la plaque d’aluminium et une
électrode inattaquable, puis on applique une d.d.p. suffisante
pour maintenir une densité de courant de 1 A.dm™2.
Quelle est I’épaisseur de la couche d’alumine obtenue apres
10 min d’électrolyse ?

3) On lit dans un manuel : « Avec une densité de courant de
150 A.m2, la couche d’oxyde atteint 10 um en 30 min. »
Ce résultat est-il en accord avec I’étude théorique précédente ?
Sinon, quelle explication peut-on proposer ?

Donnée :

La masse volumique de 1’oxyde d’aluminium (III) est de
3,16 g. cm=,

§”~,Puriﬁcation du cuivre par anode soluble

Le cuivre obtenu a partir du minerai con tient des impuretés :
fer, plomb, antimoine, argent, nickel, or... dans des propor-
tions variables selon 1’origine du minerai. Afin de comprendre
le principe de I’ électroaffinage, on considere en tant qu’anode
une plaque de cuivre contenant comme impuretés du nickel
et de I’argent, et en tant que cathode une plaque de cuivre pur.
Le bain est constitué par une solution de sulfate de cuivre (II)
20,6 mol.L-! et d’acide sulfurique a 2,0 mol Ll

1) a) Quelles sont les réactions électrochimiques pouvant se
dérouler aux électrodes ?

b) Tracer approximativement les courbes /=f(V) pour les
réactions €lectrochimiques du a).
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2) Décrire les phénomenes observés quand on fait croitre
(VA = V) apartir de 0 V. Quelle est la tension minimale qu’il
faut appliquer pour observer I’électrolyse ? Comment varie
la concentration en ions cuivre (II) dans la solution ?

3) Que deviennent, au cours de cette opération, les éléments
nickel et argent ? Montrer que, si la ddp appliquée reste infé-
rieure a une certaine valeur, on peut réaliser ainsi une purifi-
cation du cuivre. Ou recueille-t-on le cuivre purifié¢ ?

4) Pour une densité de courant de 210 A.. m~2, les surtensions
anodique et cathodique sont respectivement de 0,05 V et de
— 0,10V, tandis que la chute ohmique aux bornes de la cel-
lule est de 0,10 V. Sachant que le rendement faradique est de
0,95, déterminer la consommation massique d’énergie, c’est-
a-dire I’énergie nécessaire pour raffiner 1 kg de cuivre.

2_,. Obtention de 'ion dichromate Cr2027'

Les ions dichromate peuvent €tre obtenus par électrolyse
d’une solution aqueuse concentrée de sulfate de chrome (I1I)
et d’acide sulfurique entre des électrodes inattaquables.

1) Indiquer le sens de déplacement des différents porteurs de
charge dans la solution.

2) A quelle électrode sont obtenus les ions dichromate au
cours de I’électrolyse ? Ecrire I’équation de la réaction élec-
trochimique correspondante. Est-ce la seule réaction envisa-
geable a cette électrode ?

3) Montrer, en utilisant les résultats des questions précédentes,
que I’utilisation de solutions concentrées et I’agitation du bain
sont indispensables, pour obtenir un bon rendement en ions
dichromate.

4) Quelle sont les réactions électrochimiques pouvant se dérou-
ler a I’autre électrode ? En pratique, on observe un dégage-
ment gazeux : identifier la réaction correspondante.

5) Interpréter I’ensemble des opérations en représentant, de
maniere qualitative, les courbes (V) des différents couples
mis en jeu.

Donnée : EXCr3*/Cr)=-0,74 V.

’ZQ} Conditions de la production du cuivre
par électrolyse

La solution de sulfate de cuivre CuSOy et d’acide sulfurique,
obtenue par lessivage du minerai, subit, apres purification,
une électrolyse pour laquelle les anodes sont en plomb et les
cathodes en cuivre.

1) Le document 1 ci-apres représente la courbe intensité-poten-
tiel obtenue avec une électrode de cuivre comme électrode de
travail et une solution molaire d’acide sulfurique comme élec-
trolyte (courbe a), et celle obtenue avec la méme électrode et
une solution molaire de sulfate de cuivre (courbe b). Identifier
les réactions électrochimiques mises en jeu.

2) Le document 2 représente une courbe intensité-potentiel
enregistrée au cours de 1’électrolyse d’une solution de sul-
fate de cuivre a 1 mol.L! et d’acide sulfurique (pH = 0),
avec une cathode en cuivre et une anode en plomb passivé.
Commenter brievement cette figure et I utiliser pour prévoir
les résultats de 1’électrolyse.

3) Déterminer la valeur théorique de (V, — V.) ;¢ . Pour une
densité de courant de130 A .m=2, les surtensions anodique
et cathodique sont respectivement de 0,60 V et de — 0,05 V
tandis que la chute ohmique aux bornes de la cellule est
de 0,90 V. Sachant que le rendement faradique est voisin de
0,85, déterminer la consommation massique d’énergie,
c’est-a-dire I’énergie nécessaire pour déposer 1 kg de cuivre.

Doc. 1 Al
A > RN
b /o ]
Doc. 2 Aj(A. dm_z)
} } } ()__ } } t t 1: t t } {/ESH (V;)
U TILISATION DES ACQUIS

/L:l. Réaction du magnésium

1) Une lame de magnésium, décapée, est plongée dans une
eau désaérée. Montrer que le systeme peut étre le siege d’une
réaction. Calculer sa constante d’équilibre en tenant compte
des especes majoritaires dans ces conditions.

2) a) En réalité, aucune réaction n’est perceptible.
b) On répete 1’opération en remplacant I’eau par une solu-

tion d’acide sulfurique a 0,1 mol.L! : on observe alors un
faible dégagement gazeux.
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Exercices

¢) On touche alors la lame de magnésium avec une lame de
fer et I’on observe un abondant dégagement gazeux sur la
lame de fer.

Interpréter cette série d’observations en représentant les
courbes intensité-potentiel des différents systemes. Préciser
la circulation des porteurs de charge dans I’expérience (c).

3) Déduire de ce qui précede une application du magnésium
a la lutte contre la corrosion.

'Z,Z,.Z *Utilisation de ’hydrazine

1) Donner les formules de Lewis des molécules d’ammoniac
(NH3) et d’hydrazine (N,Hy). Quels sont les degrés d’oxy-
dation de I’azote dans ces molécules ? En déduire les pro-
priétés oxydoréductrices de ces deux substances.

2) L’hydrazine est une dibase liquide, soluble dans 1’eau.

a) Indiquer les domaines de prédominance des différentes
especes en fonction du pH.

b) Ecrire les réactions d’oxydation en diazote dans les diffé-
rents domaines de prédominance. En déduire, dans chaque
domaine, I’expression du potentiel standard apparent £* cor-
respondant, en fonction du pH (les valeurs de E* sont éta-
blies pour p(Nj) =1 bar et une concentration de I’espece
prédominant dans chaque domaine de pH égale 2 1 mol .L™").
¢) A I’aide des résultats précédents, tracer le diagramme
E* = f(pH) de I’hydrazine en précisant les especes majori-
taires dans chaque région du diagramme. Ajouter la droite
E* =f(pH) correspondant au potentiel apparent d’oxydation
de I’eau.

3) Dans les eaux des circuits de chaudiere, une des princi-
pales causes de corrosion des canalisations et des réservoirs
en acier est la présence de dioxygene dissous dans I’eau. Un
des remedes utilisés consiste a ajouter un peu d’hydrazine
dans I’eau du circuit de la chaudiere avant de le fermer.

a) Expliquer la validité de cette méthode et la justifier.

b) La solubilité du dioxygene dans I’eau est donnée par la loi
de Henry : p(O;) =k.x(0Oy), ou p(O,) représente la pres-
sion partielle du dioxygene, x(O,) sa fraction molaire et k une
constante égale a 4,34. 104 bar 2 298 K. Déterminer la masse
de dioxygene dissous dans 100 litres d’eau a 25 °C et aban-
donnés, a cette température, a 1’air a la pression atmosphé-
rique.

¢) Déduire le volume d’hydrazine liquide minimum néces-
saire pour traiter efficacement les 100 litres d’eau avant de
les introduire dans le circuit.

Données a 298 K :

» Masses volumiques a 298 K :

H,0(6) : p=1,00 g.cm™ ; NoHu(f) : p=1,01 g.cm™.
* Propriétés acido-basiques de I’hydrazine en solution aqueuse :
NoHZF/NoHS & pKyp = 0,3 ; NaH3/NoHy : pKy =79,

e Potentiels standard :
N2/N2H§ : E9=—-0,20 V (extrapolée a pH=0) .

/Lé “*Préparation du difluor

Le difluor est produit par électrolyse du fluorure d’hydrogene
anhydre additionné de fluorure de potassium (la composition
de cet électrolyte liquide est voisine de 2 HF.KF). La tem-
pérature est comprise entre 80 °C et 100 °C. Les anodes sont
en carbone et les cathodes en acier spécial.

1) Ecrire les demi-équations rédox a I’anode et a la cathode,
puis la réaction globale de décomposition de HE. Exprimer
en fonction des potentiels chimiques des especes mises en
jeu, I'enthalpie libre A.G de la réaction de décomposition
d’une mole de HE.

2) L’atmosphere qui surmonte chaque compartiment de la
cellule d’électrolyse comporte, outre le gaz dégagé (difluor
ou dihydrogene suivant le compartiment), de la vapeur de HF
en équilibre avec 1’électrolyte.

a) Ecrire la condition d’équilibre liquide-vapeur relative 2
HE.

b) En déduire I’expression de A;G en fonction de la tempé-
rature 7, des pressions partielles py, , pg, , PHF. des gaz pré-
sents, ainsi que de AfGO(HF), enthalpie libre standard de
formation de HF gazeux a partir de ses éléments selon :

%H2+iF2=HF

2
3) Sachant que, en kJ . mol~! :
A¢GO(HF) = - 270,90 — 6,49. 1073 (T —300)
pour 300 <7< 600 K et que la pression de vapeur de HF
en équilibre avec I’électrolyte vaut pyr=4.4. 103 Pa 285 °C,
calculer, a cette température, la tension thermodynamique de
décomposition de HF, notée E355(HF). On admettra que, dans
chaque compartiment, les gaz se dégagent sous une pression

totale P égale 2 1,013.10° Pa.
4) Pourquoi doit-on ajouter du fluorure de potassium dans
I’électrolyte ?

5) Expliquer pourquoi la préparation du difluor par électro-
lyse d’une solution aqueuse de fluorure de potassium n’est
pas possible.

Donnée : En solution aqueuse, E O(Fz(g)/F ) =+2,87V.

(D’apreés Concours Ecole Polytechnique.)

':"‘4,'; *Préparation du métal manganése

La préparation du métal manganese se fait par électrolyse
d’une solution de sulfate de manganese (II) acidifiée par du
sulfate d’ammonium. Le pH est voisin de 5.

1) a) Quelles sont les réactions électrochimiques pouvant se
dérouler aux électrodes ?
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b) Quelles sont, du seul point de vue thermodynamique, les
réactions les plus faciles ? Quelle tension minimale faut-il
appliquer pour observer I’électrolyse correspondante ?

2) Interpréter, grice aux surtensions, la possibilité d’obten-
tion cathodique du manganese. Déterminer la valeur théo-
rique de (V, — V)j=( pour cette réaction.

3) Pour une densité de courant de 500 A . m™2, les surtensions
anodique et cathodique sont respectivement de 0,90 V et de
—0,20 V, tandis que la chute ohmique aux bornes de la cel-
lule est de 1,25 V. Déterminer la tension de fonctionnement
de la cellule d’électrolyse.

4) a) L’électrolyse a lieu avec une intensité de 35,0 kA. L'usine
fonctionne 24 h sur 24 h. Quelle est la masse maximale de
métal que I’on peut obtenir chaque jour ?

b) En réalité, la masse de métal obtenue n’est que de 530 kg.
Interpréter cette observation et déterminer le rendement fara-
dique de I’électrolyse. Représenter I’aspect des courbes 1(V)
correspondantes.

¢) Déterminer la consommation massique d’énergie, c’est-a-
dire I’énergie nécessaire pour déposer 1 kg de manganese.

12

On se propose d’étudier, du point de vue thermodynamique,
le fonctionnement d’un accumulateur nickel-cadmium, assi-
milé a une pile électrochimique réversible.

* Accumulateur cadmium-nickel

1) On considére une solution 2 10 mmol.L~! en ions Cd?*.
a) Calculer le pH de précipitation de I’hydroxyde Cd(OH),
a partir de cette solution.

b) Exprimer, en fonction du pH, le potentiel £; du couple
Cd (II)/Cd (0).

¢) Sur un diagramme, représenter les variations E;| =f(pH)
(échelle : 1 cm par unité de pH et 10 cm par volt).

2) On considere une solution 2 10 mmol.L™! en ions Ni%*.
a) Calculer le pH de précipitation de I’hydroxyde Ni(OH), a
partir de cette solution.

b) Exprimer, en fonction du pH, le potentiel E; correspon-
dant aux couples Ni;O3/Ni%* ou Ni;O3/Ni(OH)j.

¢) Sur le diagramme précédent, représenter les variations
E, =f(pH).

Un accumulateur nickel-cadmium est constitué d’une élec-
trode de cadmium (€lectrode 1), d’une solution aqueuse de
potasse concentrée et d’une électrode métallique inerte, recou-
verte d’un dépot de NipO3 (électrode 2).

3) a) Quelle est la borne positive de 1I’accumulateur ? Ecrire
les réactions d’électrodes et la réaction globale qui se pro-
duisent lorsque 1’accumulateur débite.

b) Montrer que la f.é.m. est indépendante de la concentration
en électrolyte et calculer sa valeur a 25 °C.

¢) Placer, sur un méme diagramme intensité-potentiel, les
courbes correspondant aux deux électrodes. Comparer la

tension de fonctionnement et la f.é.m. Commenter.

4) a) Comment recharge-t-on un tel accumulateur ? Quelles
réactions se produisent ? En utilisant les courbes /(V), compa-
rer la f.€.m. et la d.d.p. nécessaire pour obtenir une intensité /.
b) Sachant que I’accumulateur est scellé, existe-t-il une limite
de tension a imposer lors de la recharge ? Pourquoi ?
Données :

* Potentiels standard des couples rédox E 0v)y:

NiZ*/Ni : - 0,25 ; NipO3/Ni%*: + 1,74 ;

Cd?*/Cd : - 0,40 ; 05/H,0: +1,23.

* Produits de solubilité :

Cd(OH), : K¢ = 10714 ; Ni(OH), : K = 10716 :

/L,.6..~ “Approche expérimentale
de la corrosion du fer (MP-MP¥)

On demande de faire le schéma des manipulations indiquées
et de répondre brievement et de facon précise aux questions.
On utilise une solution A qui est une solution a 3 % (en masse)
de chlorure de sodium NaCl qui contient en outre un peu
d’hexacyanoferrate (III) de potassium K3Fe(CN)g et quelques
gouttes de solution de phénolphtaléine.

1) Dans un bécher contenant la solution A, on introduit deux
tiges : une tige de fer 1 et une tige de cuivre 2 qui sont reliées
a un voltmetre de grande résistance interne. On constate :

* ’existence d’une différence de potentiel d’environ 210 mV,
la tige 2 étant le pdle positif de la pile ;

* ’apparition de petites bulles et d’une coloration rose au voi-
sinage de la tige 2 ; ’apparition d’une coloration bleue au
voisinage de la tige 1.

Déduire de ces faits les équations des réactions qui se
produisent sur les tiges métalliques. Quelle serait la tige qui
disparaitrait ? Par oxydation ou réduction ? L’attaque est-elle
plus rapide si les deux tiges sont reliées ou séparées ? Si la
solution contient ou ne contient pas de chlorure de sodium ?

2) Deux béchers séparés, 1 et 2, contiennent tous deux la
solution A. On relie les solutions par un pont salin (papier
filtre imbibé d’une solution de chlorure de sodium par
exemple).

Dans chaque bécher est plongée une tige de fer ; les deux
tiges sont reliées a un voltmetre de grande résistance interne.
Dans le bécher 1, on fait barboter du dioxygene O, ; on
constate alors I’apparition d’une différence de potentiel (envi-
ron 1 540 mV), le pdle positif étant la tige plongée dans le
bécher 1. Si on cesse de faire barboter le dioxygene, la
différence de potentiel diminue et s’ annule assez rapidement.
Ecrire les équations des réactions se produisant sur chaque
tige dans les béchers 1 et 2 ; quelles sont les colorations éven-
tuelles qui apparaissent dans les béchers 1 et 2 ?

Enoncer la proposition, apparemment paradoxale, décrivant
le phénomene se produisant sur chaque tige.
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Exercices

3) a) On plonge une plaque de fer dans la solution conduc-
trice A. On fait barboter dans la solution, au voisinage d’une
extrémité de la plaque, un courant de dioxygene O;. Quelle(s)
coloration(s) observe-t-on ? Quelle partie de la plaque sera
oxydée ?

b) On place, sur une plaque de fer parfaitement polie, une
grosse goutte (diametre 2 cm) de la solution.

On observe, au bout de quelques minutes, des colorations.
Décrire la goutte en justifiant les colorations.

4) Une plaque de fer (par exemple la coque d’un navire) est
partiellement immergée dans I’eau de la mer.

En quel endroit de la coque 1’attaque du métal se produira-t-
elle ?

Certaines parties métalliques en laiton (que I’on assimilera a
du cuivre) sont fixées sur la coque.

Quelle influence ces plaques peuvent-elles avoir sur la cor-
rosion de la coque ? Que se passerait-il si on soudait, sur la
coque, des masses de zinc ?

/L:‘& Codépot électrochimique cuivre-zinc

A - Pour augmenter la qualité de surface d’une piece en acier,
on désire recouvrir cette piece d’un alliage cuivre-zinc (lai-
ton). Une méthode pour réaliser ce codépdt de deux métaux
est la réduction d’ions cuivre et zinc, en solution aqueuse,
directement sur la piece métallique.

E(V)
1,6
14
1,2
1

0,8

0,6

04

0,2

0
-0.2
~04
~06
~08

-1
~12
—14
~16

A

0123456 78 910111213 1415pH

pH 0 0 3 5 6,5 13,8

E(V) 1,23 0 028 | 040 |[-082 |-1,20
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Données :

Couples rédox : E%V)
Cu2t/Cu (s): 0,34 ; Cut/Cu (s): 0,52 ;
Zn** /Zn (s): - 0,76 ; 05 (g) / H,0O : 1,23 ; H* / H, : 0.
Complexe : pKy
[Cu(CN)3]* : 28,6 ; [Zn(OH)4]> : 17,7 ;
acide-base : pK, (HCN/CN"):9.3.
1) a) Enoncer la loi de Nernst relative 2 un couple rédox
Ox / Red.
b) Calculer le potentiel d’électrode imposé par les couples
suivants, apH=0:
0, (g) / HyO ; Cu?* / Cu (s) ; Zn** / Zn (s).
On prendra [soluté] = 1,00. 102 mol.L ! et p(Oy, g) =1 bar.

2) Placer, dans les cartouches du diagramme E - pH ci-des-
sous, les especes suivantes : Cu?*, Cu,0 (s), Cu(OH); (s),
Cu (s), Zn**, Zn(OH); (s), [Zn(OH)4]1*", Zn (s), 05 (g), H,O
(0) et Hy (g).

Les encadrements des cartouches sont relatifs aux frontieres
tracées.

3) Démontrer que la pente du segment [CD] est + 0,06 V.
4) a) Une solution aqueuse a pH = 1 contient les especes
zinc (+ II) et cuivre (+ II). Sous quelle forme se trouvent ces
especes ? EtapH =14 7?

b) Ecrire les réactions qui ont lieu lors du passage de pH = 1
a pH = 14. Peut-on encore utiliser cette solution basique pour
réaliser le dépdt ? Pourquoi ?

((g j
piece a
recouvrir
/ (cathode)

solution aqueuse
<1+— contenant les ions
cuivre et zinc

anode

B - On réalise le montage de la figure ci-dessus. La solution
estapH=1.

1) a) Quel doit étre le signe de la f.€.m. ‘€ du générateur pour
que la piece se recouvre de métal ? Justifier.

b) Ecrire les trois échanges électroniques qui peuvent avoir
lieu sur la cathode.

¢) Ecrire Iéchange électronique qui peut avoir lieu sur I’anode
(on admettra que les anions de la solution n’interviennent
pas).
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2) On augmente progressivement ‘€ a partir de la valeur nulle.
Déterminer, a partir du diagramme, la plus petite valeur de
€4 pour laquelle il y a une réaction électrochimique. Que se
passe-t-il sur la cathode ?

3) Quelle doit étre la plus petite valeur de ‘€ pour que 1’on
puisse avoir un dépdt de laiton sur la piece ? Quelle est la
« réaction parasite » qui a lieu ? Ces conditions de dépot sont-
elles satisfaisantes ? Pourquoi ?

C - 1) a) La réaction Cuy0 (s) + HO =2 Cut+ 2 HO™ a pour
constante d’équilibre K, = 1073, Quelle est la nature du
couple Cuy0 (s) / Cut ? On identifiera chaque membre du
couple.

b) Quelle est la solubilité s de Cu,yO dans une solution aqueuse
apH=147?

2) On utilise a présent une solution basique (pH = 14) de cya-
nure de sodium NaCN. Le cyanure de sodium se dissocie
entierement en ions cyanure CN™~ et sodium Na™. La concen-
tration d’ions cyanure est [CN~]g = 1 mol L

a) Dans quel domaine de pH I’ion CN~ est-il majoritaire par
rapport a HCN ? Est-ce vérifié a pH = 14 ?

b) Ecrire la réaction de dissolution de Cu,O (s) dans la
solution d’ions cyanure. Calculer la valeur numérique de la
nouvelle constante d’équilibre K et commenter.

¢) Quel est le facteur limitant la solubilité de CuyO(s) ?
3) On s’intéresse au couple [Cu(CN)3]2‘ / Cu(s).

a) Ecrire la demi-équation rédox entre ces deux espéces, en
solution cyanurée. Déduire des données le potentiel standard
EY de ce couple. Application numérique.

b) Calculer le potentiel d’une solution contenant Cu(s),
[Cu(CN)31> 2102 mol. L' et CN~a 1 mol. L~ a pH = 14.
Tracer, sur le diagramme E—pH de la partie A, la courbe
correspondant a la frontiere entre Cu (s) et [Cu(CN)3]2‘, pour
pH > 10.

¢) Montrer que, si 1’on utilise une solution contenant
[Cu(CN)3]* et [Zn(OH)4]* a pH = 14, on peut réaliser un
dépdt de laiton.

d) Quel est le produit « parasite » produit en méme temps ?
Dans la pratique, cette espece est éliminée de la piece en
derniere étape.

/!§.~ La pile Leclanché

C’est le moins coliteux et le moins dangereux des générateurs
électrochimiques. Elle utilise le systeme :

Zn [ ZnCly, NH4Cl (aq) // NH4Cl (aq) / MnO, / C graphite
constituant ainsi la principale utilisation du dioxyde de
manganese.

1) Quelles réactions se produisent a 1’anode et la cathode
lorsque la pile débite ?

2) Calculer la force électromotrice standard de cette pile.

3) Lorsque la pile est partiellement déchargée, il est conseillé
d’éviter de la laisser dans un appareil non utilisé, a cause du
risque de fuite par une augmentation de pression a I’intérieur

de la pile. Ce phénomene est accru par la présence de fer dans
le dioxyde de manganese (purification insuffisante).

Comment évolue le pH a I’anode lorsque la pile débite ?

En déduire, par analogie avec I’utilisation du zinc dans la
protection du fer contre la corrosion, une explication du
phénomene de fuite et de 1’influence du fer.

Données :

Potentiels standard apH=0 (en V) :

MnOj/ MnO3- | MnO%7/MnO, 0y/H,0 Zn%*/Zn
0,57 2,23 1,23 -0,76
Fe2*/Fe K*/K [Zn(NH3),] 2+/Zn MnO,/MnOOH
0,44 -29 -0,89 1,16

On prendra (R. T/F)In10 = 0,06 V a 25 °C.
* Couples intervenant dans la pile Leclanché :
[Zn(NH3),1**/Zn ; MnO,/MnOOH.
* Constante d’ Avogadro :
N =6,02.10% mol™!
* pK,(NH4/NH3) = 9,2 4 25 °C.

On considérera que ’air est constitué de 80 % de diazote pour
20 % de dioxygene en volume.
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Corrige des exercices

Chapitre 1

7. 1)a) V(0,2 mol) =n.M/p=18,3 mL : systéme
hétérogene (deux phases).

b) V(6,72 g) =m/p = 8,3 mL : systeme homogene.
2) m(NaCl) =m.M/V =3744 g dans 100 mL d’eau :
a) 225 °C : systeme hétérogene ;

b) 2100 °C : systeme homogene.

% *En raisonnant sur le volume molaire = 22,4 L
= Vol *

*m (air) :sz'M(OZ) +)CN2.M(N2) =p. Vinol = 28,89 g

X0, N, =1 dol xy,=0,776 et xg,=0,224.

_ m(0y _~"02'M02. o
W0 = m(Oy)+mMNy) ~ m(air) VN2 = 1= W0,
soit wo, =0,248 et wy,=0,752.
é‘ 1) ny =n(CH30H) =4 mol ; ny=n(eau) =6 mol.
=x(CH3;0H)=04 dou V=ny. Vm,l +nj. Vm,g
V=260,1 mL.

M
2)V*=n1.V4n<L1+I’L2.V*mY2 ny. pl +ny. p:

V#=270,0mL; AV=-99mL.

/;, 1) Les deux gaz étant supposés parfaits sont ini-
tialement & la méme température, ils le restent.

2)yi:,Lt(,-)+R.Tln %
p

Avant mélange, p (N;) =2,5 bar; p(Ar)=3,0 bar.
Aprés mélange, le volume offert a chaque gaz a doublé :
p(Np)=1,25bar; p(Ar)=15bar
3) AnixH=0, car gaz supposés parfaits et T constant

(pour un gaz parfait, H ne dépend que de 7).

ApixG=(Z ”i-ﬂi)aprés (Z n fi)avant

p(NZ apres
AnixG=R.T.[n(Ny).1
mix [n(Ny).In (NZ)avanl
(p(Al‘)ﬂ 1es
+n(Ar).In pr
A0 8
s0it ApixG=-R.T(n(N) +n(Ar)).ln2
ApixG=-18,9kJ
aAle(1
AmixS =— =+R.(n(Np) +n(Ar)).In2
JT »

AmicS=63,41.K.
§, 1) (aﬂi/aT)p,n; =- Smj

r 0
2) 1T = (T + jTO S(1).dT

0dr"
) %

S9(T) = SO(298 K) + f !
298

Sm(D— 161+ 111 1In 555 298 =-4714+111InT
By =T - p(298 K)
- 471,4{7] - {TnT- T]m

3)Pour T=323 K, Au=-4,14kI.mol"\.

S 1) Ol )1y =V,

-
p
2) At = 1(298, ) - 10(298) = f V=V p=p").

840,107
Hau=.0-p" = Fis

~ 0,628 kJ.mol™!, ce qui est faible.

x 49,10

Z 1)du=Vy.dp-Sp.dT.
d(uo UO)

T

A (g~ 1) =~ ASg - dT.

SidT< o,d(ygfygxo,ws,s °c,yg:yg donc

§<95,5°C, 1)~

3)d (- g) = Vg~ V) dp - (S S4) dT.

2) Soit S(B) = S(a) ; - 180~ sﬁ]

d’ol:

,ug <0, Sy estla variété stable.

7
Au nouvel équilibre, ,Lt/; U d'0UAT = Sﬂ

Ky Ap
soit AT=0,1 K (Venm3et p en Pa). B0

E D uB)=p"B): p(1)=pT)125=0.6:x7=04.
u(B)=u'B)+R.Tlnxg et u(T)=pu"%T)+R.Tlnxy.
2) ApixG=R.T.(ng.Inxp + ny.Inxy)
ApixG=298x8,314x (3x1n0,6 + 2x1In 0,4) =-8,34 kJ.
AmixS == (0AixG/dT) =R (ng.In xg + ny.1n x7)
ApixS=28,01.K1.

AnixH = Apix G + TApix S =0

ApmixS > 0, car le systeme est isolé et la transformation
irréversible.

PSR e
AnixH =0, car dans une solution idéale, Hy, = Hy, .

9. 1) Vy=58,01.n,+ 14,611, = 1000 mL.
0.96 = 46.n,

46.n,+18.n,
d’otin, = 16,788 mol et n = 1,788 mol.

_ 46.n,
0.36= 46.n,+18.n 4V Loy,

2) Le volume V' de Vodka obtenu est :
\ Vil :
V=gV, Mﬂuu)'vae

eau

d’ot V=574,6 mL.

mat (e +

5746><1

=16,788 X 56,58 + (1,788 +
=1526,6 mL.
AV =-47,9 mL : contraction lors du mélange.

)x 17,11

10 DH00): (T, p)=pd(T) +R.Tln L

1) ;
0
B0 T.p)= D)+ [[ Vi

u((T) u (

*
a)j Vind/inégligeable, alors 1r1— T

soit p* = 3,15. 1072 bar ou 23,6 mm Hg.
0 o k
b) f¢(T) + Vi (p% - p°) = Y +R.Tn %

0 %
pe(T) - p9(T) = R.Tln ’;—0 ~Vep

o'P_*_l)
0
P

Par résolution graphique de :
~8570=8314x298 In 2 ~18.10°6x10° pT_ I,
P p

il vient p*=3,14, 1072 bar ou 23,5 mm de Hg.
L’influence de la pression sur le potentiel chimique d’un
liquide est faible.

41 1)a) gg(T) = uQ(T) +R.T'n 7 dol:

A
p¥=eR.T =0,30 bar.

0 .

b) () + Vi (p* -
p*=0,30 bar.
2)a) 1"(Bry, €)= Hy(Bry, )~ T.5%Brs , 0)
1(Bry ., g) = HY(Bry . @) - T.S%(Bry . ).
Soit AYQ(g—=€) = Y)(Bry , €) - Y(Br, , g), avec
Y=p,HouS.
A298K, Ap(298)(g— ()= AH (g~ €)~298..AS% (g 0).
ATay, A (Tep)(g— €)= AHY (g~ 0) - Tey ASY (g 0).
AT, AL (T)(g—0) =0,
Aub(298) (g — €)

Asdg—0)
soit Téb =330,1K d’ou Géb =57,1°C.

p)=pud(T)+R. Tln £ don

dob Tep = +298

(,‘ul 0 T 0 '
b (5] =38 ao ultr = - || shoar

S04(T) = S%i(Ty) + f ¢, 4T

Pour Bry({), sm Br(@)(T)=-255,6+71.6InT.
ﬂBrz(()(T)= ﬂBrz({>(T0)+ 3272.7-71,6.T.InT+24052
Pour Bry(g), 8% pr,(e(T0) =300 + 37.8 In T.

U8y e)(T) = B (o(To) + 78 T-37,8. 7. In T+ 61850
AT=Tg, Au(Te)(g—€) =0, don:

~319,4. gy +33,8. Tgy.In Tgpy + 40784 =0

d’ou, par résolution graphique : Tg, = 330,7 K

soit : O, =57,7°C

42 1) dp=Vy.dp-Sp.dT.

2) ep. 1) = fip(p. T).

3)a) tg(p+dp, T+dT) = ug(p +dp , T+ dT),

d’ol: ditg=dug.

B) Vyedp - SedT = Viodp - S5.dT: 2= 55=5
e A A A

Ha) dp _ AmpH (1)

T TV

R. T
Vg; Vc,= P
d]) AmpHO(T)
TR, T

vap

b) V-V =

d’ou:

233

© Hachette Livre - H Prépa | Chimie, 29 année, MP-MP* - PT.PT la. photocopie non autorisée est un délit



© Hachette Livre ~ H Prépa | Chimie, 29 année, MP-MP* ~ PTPT¥, la photocopie non autorisée est un délit

Corrigée des exercices

\ap
(373 T, ) ~6.234In 57

¢) Avec p* = 0,75 bar : Tyyp =365 K ; 6,y = 92 °C.

dln p
T2 AgpH =R (W)

=15968 +14,55.7-0,160.72
AyapH (169 K) = 13,86 kJ . mol !

Soit: In (p*/p%) =7192,7.

’L/L 1) AHO=R.In (10). (log p - log p1) / (1/ T{ = 1/ T5)
AgipH"=378,6 kI mol™!

AvgpH®=345,1 KT mol™!

ApysHO = AgpHO = AygpH® = 33,5 kI . mol™!

2) In poyy = 23,42 - 45 536/T

In pyap = 20,11 - 41 508/T

d’o Ty = 1217K et P, =8,2.10"7 mm Hg.

3) Voir document 13) a) du cours.

T2.1) u(A), = p(A), AT équilibre.

2) (A)e = 12 (A)e(T) + R.TIn C(A)

1(A)y = 1 o(A)(T) + R.TIn C(A),

3)R.TIn C(A)y/ C(A)e = 1o A)e(T) - 18l Ap(T)
doi: CA/C(A), =@ IRD =

4) a) k= 0,696.

b) 12 (A)e(T) ~ o A)(T) =~ R . TIn k=898 J . mol-!.

Chapitre 2

318
1 nse1sK=stessK)+ [ )
298

SO318K)=127,0+81,6.1n 218 = 132,31, KL mol..

298
2)$9373K) = 0 m g
dT JBafl fﬂ o dr
59298 K) + f +] ¢
oy Ta Ty Y T
0 38 38,0.10° 373
SUBT3K)=127.0+81,61n S0+ = +452In 350

$0373K) =254,2 1. K1 mol .

Z Da)dH=dU+d(p.V)=3Q+V.dp
=T.dS+V.dp.

b) Pour un gaz parfait, dH = C,,.dT d’ou:

ds=Cp. 4T .ap.

2) Le calcul s’effectue a partir des étapes réversibles

suivantes :

CeH(s) CeHg(() CeHg(€)
285K _@_ 2785K _@_ 298K
1,0 bar 1,0 bar 1,0 bar
CeHe(0) CeHe(g) CeHe(g)
_®_ 298K @ 298K _®_ 298K
p(sat) p(sat) 1,0 bar

$9(CgHg , €, 298 K) = S%CgHg , 5, 278,5 K)
AlusHO(B) 8 dr A”‘PH(B ps"“)
B +ﬁ C, (B)5+~+0+ 7298

g5 P
10
_ f rdr
0127 P

9865 298
SUCoHg. €, 298K)= 12874+ 2005 + 133.81n 2

33,86.10° 10
=g 834 5y

$9%CeHg , €,298 K) = 269,7 J.mol™' . K1,

S C0+1/120,——= CO,

Dans tous les cas : T
AHY(298 K) + f . CO(T)dT 0

s ysteme
aprés combustion

AHY(298 K) = - 282,98 kJ . mol™!
a) €)=Y (COy =4422+8.79.107.7T,

A res
combu\lmn

dob: 879 1o L(TF-298%) + 44,22.(T; - 298)

-282,98.10°=0
et: Te=4 600K
b) C9=CH(COy+1/2.CH(0,)=59.2+10.88.107.7T,

aprés
combustion

-3

dou: M (T3 ~298) + 59,2, (T;— 298)
-282,98.103=0

et: Tp=3776K

) c°=c°(c02)+2.c2 (Np)=101,38+16,33.1073.T,

cumbusuon

do M (T ~2982) + 101,38.(T; - 298)
-282,98.103=0

et: Ti=2566 K

/f 1)a) Soit M lamasse molaire moyenne dumélange

et Mo la masse d’un volume Vyyo d’air. M =d. My,

soit: M= Pdeol—PdR =52 g.mol!
M=xp.My+ (1-x,). My, d0bx,=043;x,=057.
b)C3H8+502—’ 3C02+4H20

C4Hyg + 13/20y) — 4 CO, + 5 H)0

V(09)= (5% 0,43 +6,5%0,57).V=5,855.V

2) a) P = (1y. AcompH"(pr) + 1ty AcompHO(but)).

Dans lm3,np:xp. % =17,36 mol et ny=23,0 mol ;

P =95960kJ.m™>.
b) Considérons 1 mol de mélange :
AcompH® = -2 378 kI .mol ™!,
Apres combustion : 3,57 mol de CO; ; 4,57 mol de H,O
et 23,4 molde N, ;
€Y .. =3.57.CY(COy) +4,57.CH(H,0)
+234. C%(Nz) =966,2+0,167.T.

combustion

T
0 0 — SN - —
0,9. AgompH® + fm cpa(pgé%(fr_o do: Tr=2120K
5. 1)Cd + Clyfs) = CdCl
*A250°C (523 K) : AC)= 148K mol!

523
AH(523 K) = A,H(298 K) + f . ACY.dT

= -388,3kJ.mol™!
* Pour 7< 594 K
Cd (s) + Cly(s) = CdCl, (s)
ACY=1481.K " mol!

*Pour 594 K< T< 841 K
Cd (€) + Cly(s) = CdC12 (s)
ACY =111 1K mol”!

« AHY(723 K) = AH'(298 K) + f ACY.dT
)+ [ 8,CY.a7=-3919K.mat

e Pour 841 K< T< 1038 K
Cd (£) + Cly(s) = CdCl, (€)
ACY = 16,1 1. K" .mol!

594
« AHY (1023 K) = A,HY(298 K) + fz " ACY.AT
0 841 o
- ApHO(Cd) + fs o) MCp AT
1023 N
+AgHO(CACly) + fx " ACY.dT =-365,4 kI .mol™!

S ) A (298 K) = S%CeHg) - 3 SUCHy)
=-430,01. K!.mol™!
b) A 70°C (343 K), ACH=2,07. K~'.mol"!

0, 0 i o dT

AS(343 K) = AS9298 K) + fz " ACY
=-429.7 J. K-'.mol™!

¢)Pour T>353K

ACY =-50,01. K~ mol™!

rs"(3731< ASY(298K ) + f ach 4

mp (C6H6) 373
AL
TofCellg)  J353

vap

ACY ﬂ =-336,5J. K" .mol!

F DATO=298K: A H'= . AHY=-90,7K].mol™!;
ASO Zv, $V=—2111. K-1.mol- L
AGY = AHO T°.A 8" =-24.8kJ.mol™! .
2) A,G%(650 K) = A,H(298 K) - 650.4,5%(298 K)
AGY(650 K) = 53,0 kI mol™.
T
3) AHU(T) = A,H(298) + f ACHT)dT'
298
ACYT)=-758+0,125.T (J.K~".mol )
doti: AHYT)=-73,66-758.10.T+6,25.1075, T2
AHY(650 K) = - 96,5 kJ . mol™!
T
ASYT) = A,5°(298) + f ACY %
298
=173,5-758InT+0,125.T
ASY(650 K) = -236,2 1K' mol!
AGY(650 K) = AH(650 K) - 650 AS%(650 K)
AGY(650 K) = 57,0 kJ . mol™!

Les valeurs trouvées aux questions 2 et 3 pour
AGY(650 K) sont trés proches (7 % d’écart).

& 1)a)4NH;+50; = 4NO +6Hy0
b) 4NH;+30, = 2N, +6 Hy0
2) AHY = Sv; A=~ 908 kI .ol ;

A,S(;:%vifs(,?: 1817, mol! ;
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AHY=-12681. K- .mol™!; ASY=1311.K . mol"!.

3)AG)=-908-0,181.T;
AGy=-1268-0,131.T.
A1073K, A,G)=—1102 k. mol!
et AGY)=-1409K].mol™\.
b est la réaction thermodynamiquement favorisée.
T, AGUT,) - T, - A, Ty)
T,-T)

AGUT)-AGT,)

L-T)
avec T, =300K et T,=800K

9 k=

ASY=

d'ot AH=-342kI.mol™"; A:H)=-314kI.mol";
AS)=-1401.K~".mol; A,$Y =~ 1807. K" . mol".

AGY=-342+0,140.T (kJ.mol™);
AGY =-314+0,180.T (kJ.mol™).
2)Cu0+Cu = Cu0 (3): (3)= (” @

0 ]
-A
Cona = MO1-A462 . 02
3@ =2x2)- (1), d'ol A,G=2.A,63 - AG)

soit:  AGY=-286+0,220.7 (kJ.mol™)).

’lQl) cf. cours § 4.3.2., relation (2.36).
2 d@AG/T) ArH
dr

d’ou, en intégrant :

a p constante,

oo |G M) (T dr

AGYT) =T). T_ " AH 2 (2.37).
0 B 120,2

AG7 (400 K) =400 | 50¢ (4(}0 298)j

AGY (400 K) = 102,3 kJ .mol ™.
On vérifie le résultat en utilisant la relation :
AGY (400 K) = A.HO (400 K) — 400. A.S” (400 K)
et en prenant A,H (400 K) = AHO (298 K)
et ASY (400 K) = A0 (298 K)
AH? (298K)- A, G (298 K)

298
441)( NG (T )/T)) _AH
aT .17

do: =72 (ACDIT)
T

P
B A(A,.GO)) _(a(A,HO)) ‘
Ars"( ar ) A=\ ar
dob:  AHYT)=-495000-7,8.7-0,01.7%
ASYT)=-408-781nT-0,02.T
ACH(T)=-78-0,02.T.
2) AHY(1 500 K) = - 5292 kT mol ™!,
ASY(1500K) =-127,8 1.K1.mol !,
ACY(1500K) =-37,8 T.K " mol™,

=-14-0,020. T (k] .mol™).

AGY(1500 K) = -337,5kJ .mol ™.

0
=-591.100.724+3,08.10°2.7-31,2 (J.K"L.mol™!)
dAG IT)  AHO
o
soit en intégrant (cf. cours § 5.3.2)
avec A,GY (298 K) = AG)(NH3, g, 298 K)
AGYT)=985.1077.T3-1,54.102. 7%
+31,2.T.InT =100 .T-38200 (J.mol )

0
Ar SO(T) —_ d(ArfT (T))
=-29,55.107.72 +3,08.102.7-31,2.InT + 68,8
(J.K 1 molh

2) ACpY (723K ) =- 12,0 . K . mol™!

AGY (723K ) =30,3 kI mol™!

ASY723K) =- 116 1K mol™!

ASY(723 K) est négatif, ce que laisse prévoir Z\’i(g) =-1
1

12 1) AH298 K) = . AHY = 179 KT mol !,
A50(29s K)=Zv. "= 1647.K!.mol!,

AGY298K) = A H(298 K) - 298. A,59(298 K)
=130 kJ. mol"!.
2) ACYT) == 171K mol ™,

AHYT) = AH0298K)+f ACKT) dT'
=184 -0,017.T (kJ.mol ™),
ASUT) = ASY298 K) + f ) dT

=261-171nT(J. K .mol- 1),

AGYT) = AHT) - T.ASYT)
=184-0,278.7+0,017.7.In T (kJ. mol ™).
3)AGUT)=0, pour T=T;=1165K.

’L/;,l) Hj est un corps simple dans son état standard
de référence (cf. cours § 6.2.).
2) AHO = AHO(g) - AcHO(€) = 37 kI .mol ™! ;
AGY = A;GY(g) - AGY(() = 3kJ mol™!.
(th
3) glth) = (et + R 71 2oy = pan).

Aléquilibre:  prg(th) = pre(th) ;
d'ou: p(th) = ploexp((uf - 4Q)/R.T)
=pd.exp(- AvapGO/R.T)
p*(th) = 0,30 bar.
4) SY(th) = S(th) + Avapso(m)

= S{(th) +
S3(th) =294 K~ mol .
5) AHO =-265 kI .mol™!, A,G%=— 169 kJ.mol™!;

AygH = Ay G
T

dob:AS0 = -3221.K " mol"!

15.1)C(g) + 11200+ 2 Hy = CH;0H

A Iaide des relations (2.25), (2.30) et (2.35), il
vient :
AiHY (MeOH ; 64,7 °C) = ~ 238,31 kJ..mol ! ;
ArS) (MeOH ; 64,7 °C) =-24221. K\ .mol! ;
AG¢ (MeOH ; 64,7 °C) = - 156,52 kJ..mol ™! ;
AgHY (MeOH ; 64,7 °C) =~ 202,43 kJ.mol ™! ;
AgSY(MeOH ; 64,7 °C) =-136,11.K 1. mol™! ;
A¢G2 (MeOH ; 64,7 °C) = - 156,48 kJ.mol".
Pour la réaction : MeOH({) = MeOH(g)
AGY(64,7 °C) = AGY (MeOH ; 64, 7 °C)

~ AG(MeOH ; 64,7 °C)
soit : A,GO(64,7 °C)=0; 6=064,7 °Cest la tempéra-
ture d’ébullition du méthanol.
2) A I'aide des relations (2.30) et (2.38), il vient :
* pour le liquide :
AS((T) ~246,2+0,681n T (J.K'.mol™!)
AGY(T) =~ 238.47.103 +246,8.T

~0,68.T.In T (J.mol™);
* pour le gaz :
ASYT)=78,9-3692In T (I.K™".mol ™)

AGYT) =-1899.103-1158.T
+36,92.T.In T (J.mol ™)

3)Soit:  MeOH(() = MeOH(g)
« Aléquilibre:  p(g)-u(€)=0
. 0 #
D'o: u(g)- (€)=~ tie +R.Tln ’;)—0 =0
Or: 10 g = BGY- Ay
& A0 — A0
dou: I B 221G G

A RT
Soit: In (P_:)= S8y samT+ 4361
P

« Pour 6= 64,7 °C, soit T = 337,7 K, p* = p0.
* Lorsque p* = 0,050 bar, T'=275,4 K, soit 6= 2,4 °C.

1€ 1) AGY = AHY - T.AS" = 3,08 kI.mol!.
2)pE)=(1-8.p% p@)=¢.p°
G=2nipti=(1- ). p(E) + §.u(2)
G=(1-&).4%E) +(1-§).R. Tl (1-¢)

+§ @)+ ER.TIn ¢,
d’ou:
G=tE) + EAG +R.T.[(1-E)In(1- &) + En €]

¢

HAG= (LG) =AGY+R.TIh —.
T 1-¢
,

Lorsque A,G= 0

AG
—¢RT dougeq—0224mol
Seq

4)Y=G—,uO(E)=§.ArG°+R.T.[(1—é)ln(l—i,‘)
+&In ¢

«Pour £=0,Y=0; pour é=1, ¥=AG.

sLorsque -0, AG— -,

sLorsque £ 1, AG— +oo,

235
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Corrigée des exercices

Ay mol™)

3_

2_

1_

0T 717 771 T T T 1>
05 1¢

1]

Chapitre 3

1 D) AI500K, st0=337kI.mol!; k0= 5,64. 101",
A3000K, 9= 119 kJ.mol™' ; K0 = 116.
La réaction est favorisée a basse température, elle est
donc exothermique.
2) a) et b) D’apres la relation (3.15) :
A =s%T)-R. T Q,

(S
7“220 A PP ;d’ou:
(HHZ) ("(}l)

avec Q =

évolution

évolution

évolution -2

) o =324 kJ . mol"!
B) s =228 ki.mol ™!
7) sl =—96 kJ.mol!
AGO
ZDAG =AH -T.ASY; KO= ¢ RT.
A500K, A,G500K)=2,8kJ.mol™! ;
K%(500) = 0,510.
A 800K, A,G'800K)=-4826kJ.mol!;
K%(800) = 1,42.10%.

2) PCls = PCly + Cl,

ng.(1-1) ng.T ng.T

K= . (p/p) ,dou 7= ( K )1/2.
|- P p+K°

A500K, sous 1,0 bar, 7=0,58.
3) A 500 K, sous 10,0 bar, 7'=0,22.

S A H0=ZV,-.AfH?=—90,7 k. mol!;
AGY = L. AGY=-24,6KT.mol! .
AHO-AGY
T
AS$0<0, car Zv(g) <0.
3)-R.TInKO=AH -T.AS, d’oir ;

2)AS0 = =-221.87.K L mol™!;

0
=M sk
AS"-RInK®
4) CO(g)+2Hyg) = CH;OH(g
ny 3 5 0 o =8

ng 3-& 5-2.¢ 14 Nt =8-2.¢

236

Ko £-6-2.8" (pf
3-5.6-2.8" (P)

£.8-2.8 )‘“
(3-8.65-2.8.K"
d’olp =358 bar, avec £=2,4 mol.
5)a)CO)+2Hyg) = CH;OH(g)
ngg (a-x) 2-2.x X

p=pq(

Nt =(a+2-2.x)
_ x.(a+2—2.x)2.l702
T a-x).2-2.2% 2
, (170 : V)2
4.a-x.(1-x2 \R.T
En différentiant logarithmiquement :
dx __da dx |, 2.dx

soit: KV=

RN

d 1 2

dOll. X = (a x_)+72
(a-x) (1-x)

dx > (), x croit avec a.

Comme x < inf(1, a), da

0 v 2
b) x=0,9 pour a= x+— (7) , S0it
a=41.6mol. kY \2.(1-9.R.T

é; 1)p augmeme lorsque T diminue, la réaction est
donc exothermique.

) 250, + 0, = 250;

ny 2 1 0

ngg  2.(1-p) l‘/’ 2.p mg=3-p
(oo PG o, P

(-pp 7
A550°C, k9=176. A420°C, K9=17,07.10%
R.T,.T.In (KY 1KY
AHV= SR TP ( )

h-T) =-218,7kJ . mol™!

AHO
ASY = o 4 RInKk?=-22271.K " .mol!

i

3 0
5 nayK'= ( (H(;)) etano(T):—iiT+Cte.

En tracant In K%(T)=f(1/T), il vient :
AH = 430 kT . mol ™!

b) AsHY(Cry03) = 3. AHO(H,0) - AH°
=—1155kJ.mol™!,

2) CnOss) + 3Hy(g)
= 2 Cr(s) + 3Hy0(g)
ny  5,0.107 0,1 0 0
neg 5.0.104-¢  01-3.&  2.¢ 3.¢
3. nyoi(gaz) = 0,1 mol
Vi3.E" =K%, d'ob 3.£=3,66.10 mol.

= n.R.T =1,0bar
r 4

doli: p(Hy0) =3,66.1074 bar et p(Hy) = 1,0 bar

b) n(Cr)=2.£=2,44.107 mol.

3)n(Cr)gg=1,0.103 mol, n(H,0)¢q=1,5.10~ mol,
n(Hpeg=9,85.10° Zmol, d’oir K¥=3,56.107°.
Al’aide du graphe du 1) a), T= 1620 K soit 8~ 1345 °C.

S 1)2N0; = NyO,

0 ng
2.ng. 00 ng.(l1-a)  mgr=np.(1+0a)
MN,,
g= MNO) e MO ~1=0.284:
My (1 +a) M.
2)K0= LZO” P’
pINO,)?
-0 (+a)_
LWL TY —_285
Q. ap 4-052
oC) = 1.1
F 1) InK (850°C)=In K (500 (I TI)’
dou: K (850°C) = 15,57
2) a) CHy(g2) = Cler)+2Hy(g)
éq np.(l-a) 2.ng. 00 ne=ng.(1+ @)
MYy 4dp 4@ RT
T pCHY. P (1-a). (14 a).p0 (I-a) Y. p0
L4 _KVaph B
d’ou: (1_(1) R. T =834 et ¢=0,74.
byp=(1+0). Bl =325 bar
_ Infe).M(g)
4= 95up -OM

8 1)AC,=33,1-194.10°T.
AHXT) = AH'(298 K) + f AC, dT'

AHOT)=474,6.10° +33,1.T
-9,7.103 T2 (J.mol™})

T i
ASYT) = AS°298 K) + f AC, ar
298 T

ASUT)=-94,0+33,11nT-194.103 T (J.K~'.mol ™).

AGY = AH -T.AS0

soit A,GU(T)=474,6.103+ 127,1.7-33,1.T.In T
+9,7.1073. 72 (J.mol ™1

57,08.10°
T
-152944,0InT-1,17.103T.

2)A2000K, A,GY=264,4kJ.mol™! et K0=1,24.107".
3) 2H,0 = 2H, + O
2.(1-0a) 2.0 o
@ P
(-at.Q+a) p°

AGT
et an(T):—#=—

Mot =2+ 0

, 013
dot o= 2.K0.%) soit @=6,3.107.

9 1)a) AH =-8064KI.mol ! ;
AG" =-40,03 kI.mol™!,
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AH'-AG®
T

ASO= =-136,37.K".mol!.

A6
b)K'= ¢ KT =1,04.107.
89=AS° - Zvj. Y it =297,2 1. K" mol1.

»l_1_R Kl dou Ty = 500 K.
LTy an

3)a) CHy +CH,CO = CH3;COCH;

éq (1-x) (l—x) x Nt =2-x

220 P goix=0.78

(l—x

b)p=125bar.

40 1) AH® =-922 1K mol! ;

ASY=-198,71.K L mol™! ;

AGY (400K) =-12,7kJ.mol™'; K0=456.

2 Ny + 3H, = 2NH

ny n 3. 0 N =4.n

ngg n(l-a) 3n(l-a) 2nor ngy=2n(2-0)

a) Lors du mélange, juste avant réaction,

po= HRL =2 0bar
05 . B _05
R\/J n d’ou nl n

alors: p(Np)gg =0,5.(1- )

pHgg = 1.5.(1- )

p(NH3)eq = .

05%x (15 . (1-a)*”
b) Avancement £=n.«,
vV

or n= % =3,0.10"2 mol,

doli: £=2,15.1072 mol.

¢) p(Np) = 0,143 bar ; p(Hy) = 0,428 bar ;

p(NH3) = 0,715 bar.

3)*AG =Gy~ Gip

Gin = Znj. fig=n. [/1N2+3 ,uH7+3 R.TIn3]

Geq = Z"”x,eq'.ur,eq
=n.(1-a) un, +3.(1- ) iy, + 2. 0t fing,]
SN UNygqt 3o n e et 00 AG

d’ou a=0,715.

or ArGZO d’ou Géq:n.,uNzyéq+3.n.‘uH2_éq
Geg=n.[U, +R.TIn @

#3400 +3.R.T.In 3'“2‘

@01l AG = Ggy~ G =4.n.R.T.ln 1= - 9 _
eAH=E.AH =-1982].
-AS:%:-&OJ.K?

AT 1) AG=-10=87,0.10° - 59.4.T. logyy T
-31,6.7 (J.mol™);

AgO=_ 72, O G
T 8T )
dot: AHY=87,0.103+258.T (J.mol™})
3(A.GY
0 _ T
AS = =57

=594 log T + 57,4 (1.K" . mol ™).
2) AGUT) =0, pour T=T; =460 K.
3) 519473 K) =3 100 J.mol™! ; K473 K) =2.2.
4)a) s{(473 K) = 19473 K) - 473.R.1n Q,
- n(Ny). /1(1-12)3 py

AN, . n2 '(p”,)

) Q=64; ol =-1325kI.mol"".
B)0=293.10; sf =44,15kJ.mol\.
b) Pourat, sl <0 «2_ ;PourP,sd >0 1.

avec

c) 2 NH3 = 3 H, + N,
éq (0,96-2.¢) 0,03+3.8)  (0,01+¢)
not=1+2.¢
4
_ (0,01V+7§) 27 100=22
096-2.87%.(1+2.8?
d’ot £ =0,147 et n(NH3) = 0,666 mol ;
n(Hy) = 0,471 mol ; n(Ny)= 0,157 mol.
7Z:1)  2CuBr, = 2 CuBr + Br,
T ) )
+I1 -1 +I 0
L’élément cuivre est réduit, I'élément brome est oxydé.
B
pro= "t ;2) et AGY=-R.T.InK".

A450K, AG) = 18,72 k1. mol"!.
A550K, AGY =182 k). mol .

. AG) - T, . AGY
0_ f2-8:01 418y _ 1.
IHANH = T-T) =94,77kJ.mol™" ;
AG) T, AGY
0_ &bi—h Al _ —1 o
ASY = -T) =169J.K " mol™".
4) a) A I"équilibre, p(Bry) = 6,71, 107" bar,
(Br,
d’ou: n(Brz)—p7—0147m01

n(CuBr) = 0,294 mol ; n(CuBry) = 0,206 mol.

b) Si tout Cu Bry disparait, n(Bry) = 0,250 mol
ety "B RT g
p(Bh)éq
0
5)sl=R.T.In ’;

0 =p(Bry) =n(Bry). % =0,457 bar ;

A =1,76kJ. mol ",
sl >0, —L . seule évolution naturelle possible ; comme
le systéme ne contient pas de Cu Bry , il n’évolue pas.

T
121) AH oy + j AT'=0

98 Cpaprés

combustion

Angomb =-283,0 k. mol™!,
= C)(COy) +2.C,(Ny)

Dapres
combustion

dob: Ty=3267K
2) a) KT) = exp(- A,GUT)/R.T)
ASY AH
=°Xp(+ R R.T)
soit : A8~ - 86,5 1. K~ mol™! ;
AHO =~ -283,0 kI mol L,
b) CO + 120, = CO;+N, Motal
=0 1 0,5 0 2 35
teg (1-@) 05(1-a) o 2 (35- “)
P€0y). (""" 4. VT-a (pﬂ )“~

" p(C0). (pO)” (1-ay” P
b

—a+hK’

c)anO(T a+b d’ou Ty =

d’ou: Tf —f]
Pour 2 =0,80, K0=2227 et Te=2520K.
d) 11 se forme o mol de CO, , la chaleur a.ArHO cor-
respondante chauffe o mol de CO,, (1 - ) mol de CO,
0,5.(1 - ) mol de Oy et 2 mol de Ny :
a.AHO+[2.C,(Np) + . C,(COp) + (1 - ). C,(CO)
+ 05.(1 - a).C 02)]. Tf—TO):O
283,0. 10°. a

Tp=298 + 22201V & = (o

= 0-67.a

=080, Tf=2 640K
¢) Une résolution graphique montre que fj et f, se cou-
pent pour Ty=2530K et a=0,77.

soit :

/lj;,l) AHOHCI) = (2. AsHO(H,0) - AHO) /4
=-92,5kJ.mol™L.

— m
|AH = 5"

2)0= ’2—1. =802,8kJ.

700
3) AHY(700 K) = A, H(298 K) + ﬁ " AC,dT

=-1176kI.mol™!
soit une variation de 3 %.
4)2) A,GO=2v;.AGY =~ 76,8 k] . mol ! ;
AH A G
ASY = 5 =- 1248 1.K L. mol .

G() _A HO

0
b)Inkd= —— AS

=RT TR
-AH
R
0

d’otr: a=- =137.104

et: b= =-15,0

R

5)a) Oy(g) + 4HCl(g) = 2Hy0(g) +2Cly(g)

ng (22-6) (25-4.9) 2.6 2.6
2.2-8=2.25-4.6)

dou:  £=04mol et n(Cly)=0,8 mol.
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Corrigée des exercices

by KO = 16.8.47-5  p° =149
02-9).05-4.5°"

. _ a
et: Tl_—b+an =890K
6)  0Oxg) +4HCl®) = 2Hy0(g)+2Ch(g)
ny n ny 0 0
I’Léq np 70,2.}12 0,2.)12 0,4 ) 0,4.}12
2) p(Cl) 04.ny _

pHCH " 0.2.n, ~

b) Nécessairement :
p(Hy0) =p(Cly) et p(Cly) =2.p(HCI),

2 2
don:  go= PHO-PCLT_ 16
p(0,). p(HCI) p(0,)
dou: p(07) =0,63 bar.
Chapitre 4
T mlayv=4.

b)2.p(CO,) =p(Hy), d’ouv=3.

©)2.p(C0Oy) =p(Hy) et p(CHy) =p(0y), v=2.
2)a),b)etc)v=2.

Vu la nature du systeme, les contraintes imposées dans
b) et ¢) ne modifient pas v, aucune relation particuliére
n’apparaissant alors.

3)a),b)etc)v=3.

Méme remarques qu’au 2).

m Pour chacun des systemes 1, 2 et 3, le nombre de para-
metres a fixer pour définir un état d’équilibre est donné
par la variance.

% 1) a) La pression est facteur d’équilibre si Zv;(g) #0

b) La température est facteur d’équilibre si la réaction
n’est pas athermique ( AH®#0)

2) Lapression n’est facteur d’aucun équilibre (pour tous
Zvi(g) #0); la température est facteur d’équilibre pour
a),b)etd) (AHY#0).

é 1) Ce sera possible siv 22 (cf. § 2.1.1.).
a)v=2;possible.

b) v =1;impossible.

¢) v =2 possible.

2)a) Zvi(g)> 0, si pr, évolution L
1

b) Rupture d’équilibre ZnO(s) disparait.
) Zv{(9) > 0, si pr, évolution ~—
1

4 1) p(Hg) =2.p(0y), d'odv=1.

Connaissant un parametre intensif, par exemple 7, tous
les autres parameétres intensifs peuvent étre déterminés.
2) Il'y aéquilibre si p = 3,9 bar, ¢’est-a-dire si HgO est
en exces.

- v 39.109% 1,00 1073
nigaz ST R3AXTI

nO(HgO) =2/3.n(gaz) =4,05. 10~ mol ;

=6,07.102mol ;

mg(HgO) = no(Hg0). M (HgO) = 8,76 g.
3) a) Si n(HgO) augmente, pas d’évolution car
a(HgO)=1.
n(0y).nHe? (R. TV
?"’ Sal

si n(0,) augmente, 0 > K évolution 2

b) Q=

5 1)@ v=1 Lvigar)=-3
(B) v=2 Zvi(gaz)=+l
(C) v=1  Zvigaz)=0
(D) v=2  Zvigaz)=+1
(E) v=1 Xvigaz)=+5

2)a),b)etc)

systeme
e

turbatio;

AT >0 2 1 1 2 1

Ap>0 0 G SV rien | <2 |- 2

Any,T >0 | rien rien rien rien rien

Anp,1>0 L2 1, rien L1,
&1 v=3 Zvi(gar) =
2 v=3 Zvi(gaz) =-
1
3 v=3 Lvi(gaz)=+2
1
2)a),b)etc) o)
per systeme 1 2 3
turbation
Ap>0 2 . 2
pr>0 | 1 2 L
All(Hz)V,T> 0 2 1 2
M(COz)V’T> 0 2 1 1

o nCOy) .y p
B) Systeme 1: Q= A(CHy) . n(0y) 1" 0

en(Hy)r & dn(H,) Cdn_ dn

0 'n(Hz) rz',,,tz-(2—xH2)
dQQ>0 0>K0 2
n(COyr: dQQ dncc(?;))f% n.(icnc%'(l’-"coz)
%>0; Q>K0<L
Systeme 2: Q = w 2. p(’2

n(CO,). My T p?

‘ @_m 3.dn(H,)
sn(Hy)r: 07" T amy

4 _ “L.dn (** Y, )

Q T iy, )

dQQ<0 <KV

+n(COy)r dg=2nd" fj’(f(?f TE (o)
—sixc02<l/2,%<0; 0<K0 1~
—sixc02>1/2,%>0; 0>K 2

—sixco,=1/2,I"ajout de CO, conduit alors a xcg,> 1/2
2
et =——

n(COY.n(Hy)*  p?

Systeme 3 : Q—m w
dQ 2.dn(Hy) o, .
iy QQ' ”(Hz)z 2;1&3:2.3:.:‘(1—"“2)
o 2
>0; 0>K\-—=
) 0

o n(COy: On Q<K°$>

Z Dayv=3. b)v=2, carpC12
2)a)Xvi(gaz)=+1, sipa, ~r
1

=p(PCly).

b) AH = A;HO(PCl3) - A¢HO(PCI5) = 87,9 kJ . mol L,

SiTa, L.
_n(Cly.n(PCly) p
0= " bClyn p0

o) Si n(Cly)x ousin(PCly) »
dQ _dn(Cly gy

0 - n(Clz) “m Tn. xCl

(1= Xa1,)

%>0; 0>k -2

B) Si n(PCls)r, On, Q<K Lo
V) Sina Os, 0<K L.
3)ASY=170,1 I.LK " .mol™!
AG(500 K) = 2,8 kJ.mol™!
K0= e AGUIRT =51,
KO
4)a) D’apres (4.8), 90 =R.Tln 0
n(Cly) . n(PCly)  p
T aPCly.n Cpo
0= 0,1 x0,4 3
0,15 ><065
s <0 donc «L
b)PCls(g) = PCli(g) + Cly(g)
01+x 04-x 0,15-x n=0,65-x
KO— L(04-x).(0,15-x)
(O 1+x).(0,65-x)
n(Cly) = 0,06 mol ; n(PCl3)=0,31mol;
n(PCls) = 0,19 mol.

=1,23 et sl =-3,66kJ.mol™!

=0,51, d’oux=0,09.



Corrigée des exercices

& 1)Mg(OH), = Mg + H,0()

Un seul parametre intensif suffit pour définir le systeme.

2) L'équilibre de déshydratation de Mg(OH), s’établit

a 150 °C, sous une pression p(H,0)=1,01 bar.

Léquilibre  HpO(g) = HyO() s’établit pour

p(Hy0) = 5,06 bar, a 150 °C.

Ces deux équilibres ne sont pas simultanés.

a) Le premier équilibre nécessite p(H0) = 1,01 bar,
pH0).V B

T - 0,29 mol = n;

*Pourn<ny, p=pHy0)= %.n: 3,52.n (bar).

S0it : n(H,0) =

La réaction MgO + H,O = Mg(OH); consomme :

n(H,0) = n(MgO) = M(#g()) = 1,24 mol

elle se termine pour ny = ny + n(MgO) = 1,53 mol.
*Pourn;” n” ny, p=p(Hy0) =101 bar.
* p(H,0) croit jusqu’a ce que p = p(Hy0) = 5,06 bar,

soit n'(H,0) = %

n=n3=n'(Hy0) + n(MgO) = 2,68 mol.

Pourmy” n” 3., p =p(Hy0) = (n-n(Mg0)). &L
soit p=3,52.n-4,36.

*Pourn2nsz, p=p(Hy0)s=5,07 bar.

b)etc)

= 1,44 mol, c’est-a-dire

‘9,. 1) a) L'équilibre (1) s’établit des I'introduction
de Hy (s} 2 0), soit pour n = 0%

b) Fe;04 + Hy = 3FeO + H,0
Ninitl 4 n 0 0
n(r) 4-¢ n-¢ 3.¢ ¢
K= &,
n-
d’ol: n=15,24 mol
¢) Lorsque (2) commence, n(H,0) = 4,0 mol
et LZO) = Kg , alors n=10,35 mol.
n-n{H,0)
d) FeO + H, = Fe + H)0
n(r)y 12-¢ m-§-4 ¢ 4+¢
ot n est la quantité de Hy introduite depuis le départ.
FeO et Fe équimolaires, &' = 6,0 mol,
10

d’ol =0,63, soit n = 25,87 mol.
n-10

; en fin de réduction, &= 4 mol

2)p=[nHy +n(H0)). BT <0587 31X 108,
40.10°
S0it : p =577 bar

10 1) p(30y) =2.p(0y), donc v =1.

En fixant un parametre, le systéme est entierement déter-
miné.

2) p(S03)=p*. KV =7,0. 107 bar,

KL, p(s0
p(0)=1/2.p(80y)= (%
p(S05)=34.107 bar.
Na)@)=(3)-(1) Ki=K3/K)=143.105.
b) p(SO3) = 1,0 bar ;

=1,7.107 bar;

K. p(sos>‘)2“
2 )

p(S0y)=2. ( =9,28 bar.

L’ajout de SiO; favorise la décomposition de CaSOy .
/!j K= ¢ (AG R avee AGO=AHO-T.AS0.
AT00K, AG) = 1554 KI.mol"!, K\ = 14,44 ;

AGY=-49.45K].mol™!, K5 =2,04.10
2)p(COy =K. p0= 14,44 bar ;
p(CO)= VKV . KS . p0 =543.10 bar.
Dot = 14,5 bar.
IHv=1.
Un seul parametre intensif suffit pour définir le systeme.
4 a)AH>0; AHI >0
Si T, —L~ pour les deux équilibres
Sip #, (1) rupture d’équilibre

@

/‘/;% 1) a) La réaction est endothermique, elle est favo-

risée a haute température.

b) Zv;(gaz) = + 2, laréaction est favorisée a basse pres-
L1 ,

sion ; la réponse P) est donc la bonne.

2) CHy(g) + H0(e) = CO(g) + 3Hyg)
ny 4.ng 0 0
ny.(l1-a) np.(4-a) ny. o 3.ng. 0

Nt =ng. (5+2.0) 5
4
k)= 2.0 . .(%)2 =357
(I-a).(d-a).5+2. )" \P
AGYT)=-R.ThK
dod T~1107K.
1212280, + 0, = 2503
état initial  ng ny 0 n(Ny=8.n
équilibre  ng-2.¢  np-¢ 2.& n(Ny=8.n
n(S0y) 2.¢
b) 7= 3 =—.
)= S0, = M
2)a)Ona:  n=10.ng-& et ng=n(SO0y) +2.¢
dob: n=10.1(S0) +19.¢= %
Soit: &= (M- 10.1(S0,)]. L
: R.T ' 19

En raisonnant sur un litre de mélange gazeux :
£=6,52.107* mol
26 2.

2 ="' =(),846, soit 84,6 %.
o pS0)+2.¢

T=

g2 _E 0
b)KO: 4.E .(3(:.110 &) .%=4984
(1g-2.67 . (ng— 9
3) AH? = (A¢HY(SO3) - AHY(S0,)).2
=-196,6 kJ.mol!;

AHY <0, siT7 ~2
4)a) Av<0, sipr —-
b) Les proportions sont celles déja étudiées avec

. T
n=0.05 mol et &= 2 =2,25.10 mol

A laide de I'expression de K9, on trouve p=0,10 bar.

¢) En résolvant KV = f(&) pour p = 1,0 bar, on trouve
E=2.41.1072 mol, soit 7= 96,4 %. 77, sip.

T4 1) A H (298 K) = 179,0 K1 mol ;
ASY298K) = 164 7. KL mol ! ;
AGY(298K) = 130,1 KJ.mol ! .

2) ACY == 171K mol ! ;

AHYT) = A H298) + f TX AC,dT"

29
AHYT) =1841-17.103T (kJ.mol);

0 0 r ar'
AS(T)=AS1298)+ [ AC,

298 T

A,S?(T) =2609-17InT (J.K1.mol™);

0 0 0
AGY(T) = AH(T) - T.AS (T)
ArG(l)(T) =184,1-2779.10°.T+17.103.T.In T.
Jv=1.
Un seul parametre intensif suffit pour fixer le systeme.
4) p(COy) = K. p0 = e MGURT 10 - 36 bar,
5) AGYT)=0, pour T=T;~1165K.
K p(COYgy.

0
0 =R.TIn —IJ(COQ) ;
n.R.T

p(COy = T =9,1 .10’2baret&ﬁ1= 12,6kJ.mol .

6)a)sl;=R.TIn

Le systéme ne peut qu’évoluer dans le sens 1, mais, dans
ce cas, CaCO5 est en défaut ; il n’y a pas équilibre, il se
forme n = 1,0. 1072 mol de CO; et de CaO.

b) Si I’équilibre s’ établit,
pCOYg. V
T
Avec n(CaCO3) = 0,10 mol, il est possible d’obtenir
3,94.102 mol de CO, ; I’équilibre s’établit :
oy =0, d’ob n(COy) = n(Ca0) = 3,94.102 mol et
1(CaC03) = 6,06. 1072 mol.

¢) Juste apres 1'ajout, n(COy) = 13,94. 102 mol,
p(COy=1,27baretsd3=—11,5kJ.mol ! : le systeme
évolue dans le sens ~—2=—

I disparait ainsi 3,94 . 10~ mol de CaO et3,94. 10~ mol
de CO, , il en reste 0,1 mol et I’équilibre ne peut étre
atteint, alors p(CO,) = 0,91 bar et sy =-8,5kJ. mol-L.

1(COp)eq = =3,94,1072 mol.
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Corrigée des exercices

d) a(Ca0) = 1, I'ajout de CaO est sans effet sur le sys-

teme, sl5=0.
7) Lorsque CaCOj est entierement dissocié :

n(COy).R.T
C0,)=0,10mol et Vo= — 2 ——
n( 2) ( p(COZ)e,q

SiV” Ve, p(COy)=0,36 bar.

R.T
SiV>Ve,p( COZ)—M 9—‘}4 avec Vendm?,

72.1) a) A T'aide de la loi de Van't Hoff
2 dlnK _ R.T> AK
AH=R.T2. TR Y B 4
soit:  AHY=-322KkI.mol™ .
b) AHO = ;. AHY= - 40,9 K mol !,
1
2) 0 = H + 120, (2
n.(l-a) n.o  n.ol2 ne=n.(l+al2)
KO_ a3 paln ﬁ £1f2
YU 00l .2 (‘)) ﬁ'(p“)
K5=232.10°
€0, = CO+120, (3)

k0o O
Par analogie, K 3 = 7 -(l)o) =7,44.10
0 (1)0=(2)0—(3)
d’ou: K]ZKz/K3=0,312

3) a) x(Hy) = x(COy)
1 = x(Hy) +x(CO) + x(H;0) + x(COy)
1=2.x(COy) +x(CO). (1 +7)

dot: x(CO)= 1-2.x€0y) 721'::(502)

X(Hy).x(COy) _ x(CO,*.(1+1)

2(H,0).x(CO) ™, (1-2.x(CO,)?

b) On veut x(COy)pay » S0it dx(CO,) =0,
2.dx(COy) 2.dr d) 4.dx(CO,)

Soit : K(f

or: 0= x(C—OZ)er m

d’ou: r=1

4) CH4 + HzO = cCoO + 3H2
(1-¢) ¢4-§-& &-&) G.45+8
CO + Hzo = C02 + H2

&-& G4-§-9 H o G4+

ot =5+2.6) £ GG Ey
0 2:0.61+6)
= ! Kr= 22— 2=
£=0,50 mol, avec K ARANT

on trouve : £=072
t 3.6+ 2
Avec K(1)= €1-8).0.5+5) 2.(%),
(1-8).(4-5-5).5+2.5)" \p

n(CHy) = 0,28 mol ; n(Hy0) =2,78 mol ;
n(C0O)=0,22mol ; n(Hy) = 2,66 mol.
p=3,18 bar.

Chapitre 5

A1) xy=0,60;wy=0,79
2)aym=218¢

b) my=98 ¢

¢)x; =048 ;x,=0,52.

240

=254 dm?

3) wy=0,46; w;=0,54
4) Xpex = 0,54 5 Xpepy = 0,46

% 1) wae.nit. =042 5 Xy pie. = 0,17
2) Wamm. = 0,33 5 Xamm. = 0,34

S hap=pi+p o x=pilp
Mélange 1 2 3 4 5

p(mmHg) |332 | 354 | 359 | 312 | 27,5
x1(v) 0,70 | 0,64 | 0,60 | 043 | 0,29
x3(v) 0,30 | 0,36 | 040 | 0,57 | 0,71

b) Pour le mélange 3 : wy(v) =0,31
2)a) xp(v) =1 -x1(v); x1(€) = 1= xo(€) ; p = pa x5(v)
etpr=x(v).pa/x (V)

Mélange 1 2 3 4 5
X3 (V) 023 | 035 | 045 | 0.54 | 0,66
x1(0) 095 | 0,90 | 0,80 | 030 | 0,05

p(Pa) | 157 | 177 | 200 | 209 | 180

pr(hPa) | 121 | 115 | 110 | 96 | 6l

b) Pour le mélange 4 : wy({) = 0,082 ; wy(v) =0,15.

_ n,.M,  18.p
Z o= no M, +n, M, 18.p+17°

n,
avec p= ;= .
a

0CC) | @ (0) | 0 (0) | Pe | xe(0) | xa(0)

20 | 065 | 035 | 1,75 | 0,637 | 0363

60 0,84 | 0,16 | 4,96 | 0,832 | 0,168

=2,20;

gz Moo 1000 .y _ 1000 R.T
PT18.p° AT R.p P
6(°C) 1, (mol) Vo (L)
20 31,74 UK
60 112 310

2)a) 0, =025; Gp=-25°C; we(v)=0,01.
b) A40°C; w,(v)=0,07; w,(€)=0,75.
W - CUE(V> .
= m=53g; my=147
me 00— 0.0 m g5 my g
¢) 0=73°C; @y(v)=0,25.

§, 1) Courbe supérieure : rosée ; courbe inférieure :
ébullition.

De part et d’autre du fuseau: p=1 et v=2;
al'intérieur du fuseau: =2 et v=1.

2) 6.=78,9K; x0,(v)=0,00; xn,(v)=0,94.

3) x(02) =0,20 5 xp,(v) = 0,12 ; x0,(€)=0,334;

X(0,) - ’Co7 V)

———— .n=3,74mol et n,=6,26mol.
20,0~ 10,(¥) v

ng=

S 1) G, = 108°C ; G4, =83 °C.
@ : courbe de rosée ; @ : courbe d’ébullition.
2)a)xp =030 6sy=97°C; xp(v)=0,55.
b) 6 =103°C; x(€)=0,13.
¢) A 100 °C, xp(€) = 0,22, xp(v) = 0,45 et x,=030;
HV) -
V) -x0)
*Dans la phase liquide :
ny(€)=0,72 mol , ny(£) =2,54 mol ;
+dans la phase vapeur :
np(v)=0,78 mol, ny(v)
M, oy)
H20= Gty 000,
d’ou: Oy =93°C et xp(v)=0,71
4) a) o1(0) = oy(£) = 0,5, d’oit xp(€) = 0,55 et
B¢, = 90,5 °C.
b) Cing plateaux minimum.

ne= .1, s0it ng=3,26 mol ; ny=1,74 mol.

=0,96 mol.
=045,

?, 1) p*(acét.) > p*(chl.) ; I"acétone est plus volatile
que le chloroforme, d’ot fzp(acét.) = 52,6 °C et
Bap(chl) =61,2°C.

2) Pour x(chl.) = 0,15, pgy =310 mmHg.

3) xen (v) = 2 (Chl , d’ot le tableau suivant :

Yent.(0) 0 1020040 0,60 0380 1,00
ip(chl.) (mmHg)| 0 | 35 | 82 | 142|219 | 293
p (mmHg) [ 347 | 305 | 267 | 244 | 256 | 293
Xehl.(V) 0 {0,115]0,307{0,582{0,855| 1,0

Existence d’un azéotrope A pour x4 = 0,60.

4) Le diagramme isotherme présente un minimum, le
diagramme isobare présentera un maximum.

Par distillation, on pourra récupérer un distillat conte-
nant du chloroforme pur si la composition initiale du
mélange x(chl.) est supérieure a x4 et de I’acétone si
x(chl.) estinférieure a x4 .

8 1) Sur le graphe isobare, 6z, > s, ; le sulfure de
©. grap! 2 1
carbone est le constituant le plus volatil, donc p > p3 .

2) x4,=0,40; 6(Az)=40°C; cf. cours § 2.3.3.

3) xp(v) =0 : un seul palier pour 8 =46 °C ;

xp(v) = 0,20 : deux ruptures de pente 6 = 42,2 °C et
0=413°C;

x(V) = xp(Az) : un seul palier pour 6 =40 °C;

xp(v) = 0,70 : deux ruptures de pente 6 = 47,5 °C et
0=44°C;

xp(v) = 1,0 : un seul palier pour 6 = 54 °C.

Pour allure des graphes, cf. cours document 21.

4) a) xp(€) =0,10: distillat : mélange azéotrope,
résidu : sulfure de carbone.



Corrige des exercices

b) xp(€)=0,70:  distillat : mélange azéotrope,

résidu : méthanoate d’éthyle.
2‘ 1) A : point azéotrope.
@ : courbe de rosée ; @ : courbe d’ébullition.
wiNos(4) = 0,66 et 6(A) =122 °C
M0+ Wiano, B
(Myg,0~ Minoy) - Wino, + Mivo,
2) xpNo, = 0,075,

YHNOs(A) = 0,36.

Mio, + Yivos
Mino; = Miy0) + ¥inoy + Miyo
s0it wyNo, = 0,22 et 6 =105 °C.
3 AT10°C: wignos¥) =0.07 1 winos(0) = 0.35
VHNOy ~ M0, (V)

d’ou: WHNO; = (

= _.m

‘ ""’HNO_;(( )= Wianoy(V)

m= 0,3 -MHNO3 + 3,7 -MHZO = 85,5 g
me=458¢g et my=397¢

Dans la phase vapeur : myno,(V) =28 g

mp0(v) =36,9 g.

Dans la phase liquide : myno,(€)=16,0g;

mHzo(f) = 29,8 g

d’ou:

’Q 1) H : point hétéroazéotrope ; cf. cours § 3.
Yeau(H) =043 ; 6(H)=84°C
Weﬂu - (M AI/IG"III)' Xeau
can™ Migh) + Yo Mml
2) Pour I"allure des graphes, voir cours document 29.

m Pour Xy, = 0,20, rupture de pente pour § = 97,5 °C
et palier pour 6 = 84 °C.

=0,13

Pour 6> 97,5 °C : mélange d’eau et de toluéne vapeur
(p=1).
Pour 84 °C < 6 ” 97,5 °C : équilibre vapeur (eau +
toluene) et toluene liquide (¢ =2).
Pour 6=284°C: équilibre vapeur (eau + toluene) et toluéne
liquide et eau (€) : v === eau({) + toluéne({) (¢ =3).
Pour 6 < 84 °C : eau({) et toluene(€) (¢ =2).
B Pour x¢,, = x(H) : un seul palier pour 6 = 84 °C.
Pour 6> 84 °C : eau(v) et toluene(v) (¢ =1).
Pour 6 =84 °C : v = eau({) + toluéne(€) (9= 3).
Pour 6 < 84 °C : eau({) et toluene(€) (¢ =2).
B Pour x¢,, = 0,60 : rupture de pente pour 6 =91 °C.
Pour 6>91 °C : eau(v) et toluene(v) (¢ =1).
Pour 84 °C< 6" 91°C:v = cau({) (p=2).
Pour 6 =84 °C : v = eau({) + toluéne(€) (9= 3).
Pour 6 < 84 °C : eau({) et toluene(€) (¢ =2).
3)A90°C, xequ(V) = 0,58 ; Xegu(€) = 1,0.

50 = Hnp0(Y)
tzO(f) = Xg,0(V) o
S0it : ng=2,.86mol et n,=7,14 mol
Dans la phase liquide, il y a 2,86 mol d’eau ; dans la
phase vapeur, il y a 3,0 mol de toluene et 4,14 mol d’eau.

ng=

”:,’ 2) Les deux liquides étant non miscibles, chacun
bout sous sa propre pression de vapeur saturante a la

température considérée, d’ol :
p(0) =p*(eau, 0) + p*(CeHsBr, 6)
3) Lorsque p = 760 mmHg, 6. =95°C;
p*(eau) =635 mmHg et p*(CeHsBr) = 125 mmHg

xe¥) = e H)() = T 20,835

xb(v) = xCﬁHSBI(H)(V) =0,165
) Pl _nlOH) _ mdO)1 M,
fH) O m /M,

P
A
me()= LetZe my(0)
P My,
mg = me(£) + my(£)
dou:  my({)=632g et me(€)=368¢g.

Soit :

A2 1) o= req(H) = % =0,943 pour I'hétéroazéotrope
M,. x

= H=z — %

We = Weqy(H) O~ M. x, + I,
wy(H) = 0238

AOCC)

184 °C

=0,762

vapeur A

vapeur
+eau (€)

M
L]
7 vapeur + aniline (€) 00°c
98,5 °C

aniline (€) + eau ({)
T T T T T

T T T Ll
0 0,5 w (eau)

M,. x,

2) a) Xy = 0,05 N d’ou Wy = m
a e/ * e

=0,21,

soit le point M sur le graphe.
La condensation de ce mélange donne d’abord de I’eau
liquide.

b) x, =0,30, d’ou w, = 0,69, soit le point N sur le
graphe ; il apparait en premier de I’ aniline liquide.

ph om0 my(0). M, oM,

3) A= = € soitme(€) =
i nl) " My.m () Y

a*™a
me(€) =323 kg

12 1) Pour x(CH;0H) = 1,0 :

p=p*(CH30H) = 0,126 bar
Pour x(CH30H) =0, p =p*(CCly) = 0,119 bar.
2) A chaque valeur de p correspondent deux valeurs de
x(CH30H) ; le lieu des xcp,op(v) définit la courbe de
rosée, celui des xcp,on(€) la courbe d’ébullition. Le
systeme présente un point azéotrope a maximum iso-
therme pour xcp,0n(A) = 0,48 et p(A)=0,211 bar.
3) a) p(éb).om = 0,210 bar ; p(éb)g, = 0,185 bar.
xemzon(€) =0,04 pour la derniere goutte de liquide qui
disparait.
b) Sous p = 0,200 bar, xcp,on(€) =0,07;
xect(0) = 0,935 xcpyon(v) = 041 3 xe(v) = 0,59.

.my(€)

d’ou:

ng= i‘:f{ =088 mol et n,=4,12mol
__cHOm
4) X(CH}OH) = Il(CH3OH) + n(CC14) = 0,69 s

avec n = 4,55 mol.
Sous p=0,190 bar :
XcHson(v) =0,59 et xCH]OH(E) =0,85

X,

; .n=1,75mol et n,=2,80 mol
N

ne= T
Dans la phase liquide :

nenson(€) = 1,49 mol , d’ol mep,on(€) =48 ¢ 5
neely(€) = 0,26 mol, d’ ol mecy,(€) =40 g 5

Soit : me=88 g

Dans la phase vapeur :

nep;ou(v) = 1,64 mol , d’oll mey;on(V) = 53 g
nee(V) = 116 mol, d’ol meey,(v) = 179 g5

soit : my =232 g.
Chapitre 6
1) of. application 1: 2 Pb+ 05 =2 PbO
AG® (KI.mol ™)
. 1000 2000 3000 .
L+ ®E T
-3007 - f

*Pour T [300;600 K] : couple o — PbO(cr)/Pb(cr)
AGH=2. Ao ~ T (2. Shy0 ~ 2. 59~ S8,
=-438,0+0,2016.T
*Pour Te [600;762K]: couple o—PbO(cr)/Pb(()

0
AGY= AGY -2 MYy + T 2 BrsfTey
=-4475+02175.T K
*Pour Te [762;1159K]: couple f—PbO(cr)/Pb(€)

0
AGE=AGY+2. AH Y- T. Z‘A‘Tﬂ
=-4442+02131.T '
«Pour Te [1159;1745K] : couple PbO(€)/Pb(()

2.A, HY
AGH= MG+ 2. AggH o - T =0

=-420,8+0,1929.T !
*Pour Te [1745;2023 K] : couple PbO(g)/Pb(€)
0 0 0 2. AvapH(}lbO
A[GE= ArGD + Z'AvapHPbO -T. B —
=5,2-0,0512.T ¢
*Pour 7>2023K: couple PbO(g)/Pb(g)

2.4, HY
AGH=AGE-2.AgpHpy +T. i A

=-350,8+0,1248.T k

2) AG{(T) = A,G?(T) +R.TIhQ

= &G~ R.Tln (po,/p")
Décomposition de PbO a I'air (pg, = 0,21 bar) si
AG;>0.
D’apres le graphe : uniquement si ArG?: ArG% .
AN:-350,8+0,1248.7-8,314.10 In0,21.7>0,
si T>2550K.

2:, 1) Equations de formation du type :
25 M+0y= % M,0,
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Corrigée des exercices

* 2v;(g) =- 1 pour tous, sauf pour CO/C (Zv;(g)=1)
représenté par la courbe 4.

2) CaO/Ca (meilleur réducteur) : courbe 8 ;

CuO (meilleur oxydant)/Cu : courbe 1.

3)a)2:NiO/Ni; 3:7Zn0/Zn; 5:V,05/V;
6:Al)O3/Al; 7:MgO/Mg .
b)2ZnO+%V= %V205+2Zn v6°C

27Zn0 +2Ni = 2NiO +2Zn pour 621900 °C.

S 1)) AG)=-RTIK);AS)= M .
AN. 1 AGY=-400.2 k] . mol! ;
AS =17921.K - .mol !5 A.GY=—987,9kI.mol ! ;
AS3=-237,11.K " mol-l.
b) AGNT)=-221,0-0,1792.T;
AGUT)=-1222+02371.T.
2)AT=1393K

2Mg(6)=2Mg(g) (4)
avec (4)=(2)-(3).
Dot AHY =260k . mol ! ;

AH?
ASY= 274 = 186,67.K-! . mol!
7\ap

Comme AS]=AS3-AS3, il vient :
AGY=-1225+0,4237.T (k] mol))
3) Réduction de MgO par Csi :
AGYCO/C) < AG'MgO/ M),
soit pour 7> 1665 K. Il se forme du Mg gazeux.

é‘;_ 1) Pour un couple rédox Ox;/Red; :

0
AGi=AG)+R.TIn pL

2
0

D'oli:  poygqi =plexp m

2)Pour 6=1500°C,A,G3=0 et A,GL=—460kJ . mol".

D’ou:

Peorg, = P0séq,1 = 1 bar, peor, = Poyéq,s =3 107" bar

3) Rajouter lacourbe y=R.TIn (pozéq/po) =-0,1984.T

au graphe de 1'énoncé 4. Oxydation d’un métal M

quand y au-dessus de la courbe ArG?(MxO‘,/ M.

D’ot : oxydation de Ni pour 7” 1150 K, de Zn pour

T” 1450 K et de Mg pour T” 2250 K, en ne tenant

pas compte des changements d’état. Des résultats plus

précis peuvent étre obtenus a partir du document 11.

é: 1) D’apres (6.11), oxydation si :
AGUT)

P0,2 P0séq =P €Xp ~p7— -
« AT=500K, Zn(s) oxydé selon équation (A).
D’ou:
ol . A GE
Peorsgy =P+ &XP 7

-6963+0201.T
R.T

=p0.exp =5,3.10’63 bar

« A T=1000K, Zn(€) selon équation (C).
Dou:
ol . A, 02
Peorygyy =P+ EXp R.T

w =2,5.10" 20 bar

« A T=1500K, Zn(g) oxydé selon équation (E).
D’ou:

=pl.exp

AGY
Peor)s0 = PO «€Xp ﬁ

-9396+0415.T
R.T

=pl.exp =9,0.10"2 bar

2) * Par définition :

AGE(TL) =R.T.In (po,/p")
Pour po, =1 bar, il faut -939,6 + 0,415.7 =0,
soit : T.=2265K

0
¢AT=2235K, peor=p°. exp % =0,52 bar, valeur
supérieure a po, 4ir = 0,21 bar.
* D’apres (6.9), 941(2 235 K) < 0 ; évolution sens 2.
D’ou réduction de I’oxyde et libération de O, .

é, 1) a) Oxydation du magnésium :
2Mg+0,=2Mg0
*Pour T'e [300;923 K] : couple MgO(s)/Mg(s)
8GR =2. Ao~ T. 1283150~ 2. Shtg ~ 50,
=-1203+0,2164.T
*Pour Te [923;1393K]: couple MgO(s)/Mg({)

2.0 HY
AGH= A GY -2 Ao + T — &

=-1221402363.T F
*Pour Te [1393;3075K]: couple MgO(s)/Mg(g)

2.A, HY
AGE=AGh 2. Ayl + T +’“E

=-1485+0,4256.T
*Pour 7>3075K: couple MgO(€)/Mg(g)
2. AgH g0

f

AGh=AGE+2. Al - T

=-1470+0,4206.T
b) Oxydation du bore :
1 B+0y= 1 ByOs

*Pour T e [300; 723 K] : couple B,05(s)/B(s)

8Gh= 3.0~ T.[3 -Sho,~ 555 - 50,
=-848,7+0,1769.T

*Pour Te [723;2313K]: couple B,03(€)/B(s)

0
2 AwsHpy0,

0 0
MGh=AGh+ 2 Anitho-T. 3 r

=-833,9+0,1565.T
*Pour Te [2313;2520K]: couple B,O3(€)/B({)
4 ApHY

Tus

0 0 4 0 3
MGE=AGh - 3 Mg+ T 352 p
o

=-855,1+0,1657.T

*Pour Te [2520;2800K]: couple ByOs3(g)/B({)
2 0
R AN
MGh=0G+ 3 Agy0,-T. 372208
=-701,7+0,1048.T
*Pour 7>2800K: couple ByOs(g)/B(g)
4 0
oA H
4 vap' ' B
MG = MG~ - Agphlh +T. 3T

=-1120+0,2542.T

¢

AAG K. mol™)
8001600 2400 T(K)

-4004

-800

2) Réaction de synthese :

3Mg(g)+2B(g)=MgB, (1)
I faut 7> T pour avoir les deux corps simples gazeux.
Le bore est alors meilleur réducteur que le magnésium,
d’ol I’équation de la réduction préalable :

2 MgO(s ou €) + %B(g)

— B0y +2Mgle) ()
B en exces dans (2) pour que (1) se fasse.

7; 1) Equation :
Ti+3Ti0,=2Ti)03 (A)
Réaction indépendante de la pression, de variance :
va=320
Si T estfixée, 9" 2: (A) n’est pas un équilibre.
AGy= AGY = AH (19 - T.ASHTO)
= -373,5+0,0239.T
A T0=1300K, A,G4 = - 342,4 kI.mol™! : réaction
spontanée sens @.
2)a)3Ti+5Ti0,=2TiyOs (B)
AGp=AG= AH(T") - T.ASH(TO)
= 303,5-0,0047.7
A T0=1300K,AGg=2194kI.mol! : TisO5 ne se
forme pas.
*Ti+5Ti0,=2Ti305  (C)
MG = MGe=AHMTY) - T.ASUTY)
= —470,5+0,0235.T
A T0=1300K, A,G¢=-440,0 k) .mol™!. Formation
de 'Fi3 ()5 .
b) 6 Tiy03+ 0, =4 Tis05  (2)
AGY = AHY(T) - T.ASYTO) =—710,0 + 0,1606.T

0
D’oll poy,2 = €Xp (%GJQ_) =7,2.10" bar a

T9=1300K.




Corrige des exercices

Pression réelle en dioxygene donnée par laloi de Dalton
dans I’hypothese des gaz parfaits :
T.
POyfin = X0,+Pfin = X0z+Pin- %
in

= -4 1300 _ -4

=021x1,5.107" % 300 =1,4.107" bar.
pOzﬁn
pozéq

la réaction (2) et Ti3Os résulte de I’oxydation partielle
de Ti203 .

Dot sl5(1300K)=R.TIn

> 0. Sens @ pour

é, 1) * Réactions d’oxydation du fer :

2Fe +0y=2FeO (1) AGY(T)
32Fe+0y=12Fe30, () AGYT)
43Fe+0,=23Fe,0;  (3) AGYT)
* Réactions d’oxydation des oxydes de fer :
6Fe0+0y=2Fes0;  (4) AGYT)
AGHT) = 4.0G)T) - 3.4GY(T)
= 624300 +250,3.T

4Fe0+0,=2F05  (5) AGY(T)

AGHT) =~ 584400 +260,7.T
4 Fe304 + 05 = 6 Fey03 (6) ArGg(T)

AGUT) =504 600 +281,5.T
2) cf. § 3.3.4.2. et document 25.

Coordonnée du point triple 7=2843,5K;
AG'= - 4132007, mol .

9. Fe(s) + 2HCI(g) = Hy(g) + FeCly(s) (1)
Expression de I’enthalpie libre :
0
AG) =2V [0+ R.Tln x;. % ]
1

T, p0

A ) Sy p?
_ArGl+R.Tln[xHCl2. 5

] =3,57 kJ.mol™!

AG1>0; il n’y a pas attaque du fer.

10 1)) ;=06 et A;=AH enl.mol ! ;
Bi=-ASY enJ. K mol .
b) La comparaison de A,HO(HQO/ Hy) avec AiH)(H,0)
montre que les réactions d’Ellingham sont ici telles que
vo,=-1/2.D’0l
C+120,=C0 (1) AG)=-110500-894.T
12C+120,=122C0, (2)
AGY=-196750-1,5.T
CO+120,=C0, (3) A,Gg =-283000+86,4.T
Hy+120,=H,0 (4) AG)=-246200+55.T
Oxydation du carbone en CO si ArG? < A,Gg , soit pour
T>T,=981 K.
)C+H0=H+CO  (5) AGY=AG)-AG)
12C+H,0=H, + 1/2C0; (6) AGo=AGH-AG)
*Réduction de HyO en CO si ArGg <0 (soit
T>T,=940K) et si T>T;.D’u T>981 K.

*Réduction de H,0 en COysi AGY <0 (soit
T>T3=875K) etsi T<T;.D’ou Te ]875;981 K[.
3)AT=1200K:

C+Hy,0 = CO+Hy
Par trempe (7 =300 K), stabilisation de CO métastable.
Celui-ci va ensuite évoluer (réactions lentes) selon :
- dans I'enceinte fermée : CO+ H, = Hy0+C
-alair:CO+1/20, = COy
4)CO+H0=H,+CO, (7) AGY=AGI-AG)
Réaction évolue dans le sens 1 pour A,G7 < 0, soit pour
T<Ty=1172K.
D’ou: CO meilleur réducteur que Hy pour T'< T4, moins
bon pour T>Ty.

AAG
500 1000 1500
OIIIIIII!I‘!I!III;
Ly T Ty 1)
-100 b
1 Lo
-2004 2 ‘
3
4 4
A1 12Cu(s) +Clh = 2CuCl(s) (1)
Cu (s) +Cly = CuCly(s) 2)
2CuCl(s) +Ch = 2CuCh(s) (3)

Dans les trois cas : v=1
Equilibres définis par Van’t Hoff.

0
2) d(T) = - AG(T) = AH; (T?) .
FTASNTY) +R.Tln p(f .

Pel
« CuCl/Cu: 4(T) = 2744 ~0,1168.T + R.TIn poz,
Pal,
* CuCly/Cu: (1) = 220.1 ~0.148. T+ R.Th 5"

Pei
* CuCly/CuCl : sd3(T) = 165,8-0,1792.T+ R.T In 702
3)

A s0(T)
Cu
200 B |
B T w
i CuCl, /oy T 0))
100_ Pa, cuct Lo )
0 T T —>
0 300 600 T

Cu stable au-dessus de (1), CuCl, en dessous de (3) et
CuCl entre (1) et (3). La courbe (2) n’existe pas.

4) Pour un équilibre donné : .
i

o
DPcor = PClaéq = €XP = R_IT

couple Peor(0=25°C) | peor(6=400 °C)
CuCl/Cu 1,0.10*2 bar | 6,3.10716 bar
CuCly/CuCl | 2,0.1020bar | 3,1.107*bar

5)AT0=353K, o;(70) = 4%T%) + R.TO In p%
A(T% =222,9k.mol "' >0 ; r
Ay(T% = 157,6 kI.mol1 > 0.

L’oxydation du cuivre se produit et conduit & CuCl, .

’L% 1) D’apres le document 27 :
epour 72825 K : 2 HgS(s) — 2 Hg(€) + Sy(g)
epour 72650 K : 4 CuS(s) — 2 CupS(s) + Sx(g)
Seul Hg(€) peut ainsi étre obtenu.
2)a)e CdS(s) + Fe(s) = FeS(s) + Cd(g)

pour 721140 K
. Cu,S(s) + Fe(s) = FeS(s) + 2 Cu(s)

pour 7'< 1 080 K
. HgS(s) + Fe(s) = FeS(s) + Hg
pour 7>300 K
(Hg(g) siT>Tg=630K)
* PbS(s) + Fe(s) = FeS(s) + Pb pour 7> 300 K

(Pb(€) siT>Tg=600K)
¢ ZnS(s) + Fe(s) = FeS(s) + Zn(g) pour T>1300K
b) Réduction sélective : vers 650-800 K : Cu(s), Hg(g),
et Pb(€), vers 115-1200 K : Cd(g), vers 1 350K : Zn(g).
3) a) D’apres le document 11, FeyO5 est I’oxyde de fer
stable sous pg, = 0,21 bar entre 600 K et 900 K.
sPour M#Fe:2MS+30,=2M0+2S0, (1)

(M =Cd, Cu, Hg, Pb, Zn)
sPour M =Fe: 4 FeS +70,=2Fe;03+450, (2)
b) Cu,S(s) + 2 Cuy0(s) = SOx(g) + 6 Cu(s) (1)
PbS(s) + 2 PbO(s) = SO,(g) + 3 Pb({) (2)
-ArG? =109-0,139.T<0 pour T>784K;
*A,GY=272-0238.T<0 pour T> 1 143K.

Seule la réaction (1) est spontanée dans la gamme de
température envisagée.

/Lé, 1) ecf. § 2.1. En I’absence de changement d’état,
d’apres I"approximation d’Ellingham : ArGO(T) =a+bh.T.
«A 331 °C, sublimation du chlorure ZrCl, . D’ol :
Ahicie) > AHZCU) et Shou(®) > Shus)

Iy adonc variation de a =2Xv;. AfH(i) etde b=- Ev,».S?

a cette température.
2) Enthalpie de formation de I'espece B; a T
AHNT) = AHY(T0) + 3 AHY
Pour 6 € [708 ;1000 °C] :
ZrCly(g) + 2 Mg(€) =2 MgCly(€) + Zr(s) (1)
AHYT) = AHNTO) + 2. AgygH e,
- AsubHOZrCh -2. AfusHlQ/lg
AHYT) =339 K. mol™!
Dou: A,G?(T)=—339+0,137.T
AN.:A T=1073K, AG(1073) =~ 192KJ.mol"\.
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Corrigée des exercices

3 d(1)=-AGT)=-AG(T)-R.Th K,
l(T)=339-0,137.T+R.Tn (pz,c1,/ p°)
4)a) Pour T=1073K et pz,cy,=0,1 bar:

A =171,5kI .mol™! >0
b) Réaction totale.

T4.1) 2Zn(g) + 0s(g) =2 Zn0(s) )
AT'équilibre :
KY(T) = exp-
D’ou, pour T=1200K:
03
Kr= "

p()z *P7n
Dissociation thermique de ZnO, d’ou pz, =2. Pg, .

Pn= pO{/’L =49.107 bar; po,=2.4.107 bar
/ 2

AGYD)
R.T

=1,74.10"

2) a) ZnO(s) + Hy(g) = Hy0(g) + Zn(g) (3)
AGXT) = 112 [AGYT) - AGXT)] = 224 - 0,152.T
Pour T=T;, AGY(T) =0, soit T;=1474K.
b) AG(T) = AGXT) +R. Tl K3=0.
Pour T=T":224-0,152.T'+(8,314.1031n 15).T'=0
Soit : T'=1730K
3) Lorsque I"équilibre (3) est réalisé, pz, = pp,0 = x
et py,=p-2.x.

¥? 22

ol ¢ 0=~ =
Dloli: K3 p-2.x 1-2.x

S0it : pzn = pH,0 = 0,492 bar ; py, =0,016 bar

4)a)  ZnO(s) + Hy(g) = Hy0(g) + Zn(g)
quantité
apportée n%no 2 0 0 ny(gaz)=2
quantité
finale npo-& 2- & € ¢ mlgm=2+¢
2-
ijeSSlOﬂ _ E'p ét,p gt,p
Pi 248 7 24& 7 2+4¢
=2 22
s K = S P __s . p
Do B g @y T £ ey
_ & Ez R.T
2-Ey ., p0
CR.T 8314 x 1730
AN, Dol TR T = 1438, K\(T)=15;
IR (T
soit: £=1,014 mol, de sorte que ny= 3,014 mol

et p=ny. ¥=43,4 bar.

b) 1 faut nigg > €,
doi:
i 2 EMzp0 = 1,014 X813 2 825

12 1)Fe0+CO=C0+Fe Kj=1,13 ()
200=C0,+C Ky=2,00 @

Lorsque Iéquilibre du systeme est atteint, les deux
constantes sont simultanément satisfaites.
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Feo, | 1% _PCO2~I70
o’ 2T péo
K _Peo R.T

D’ou: K ——nco V.

K =

K
soit: neo= 7‘ ‘;—_715 102 mol

o, _"co,
Pco ~ Nco
nco, = Kj.nco = 8,08.10-% mol

On tire ensuite de K| = que:

2) »Conservationde C : y=nc +nco +nco, (a)
comme n¢ >0 al’équilibre, il vient :
y>nco + nco, = 0,152 mol
*Conservationde O : x+y=nge+nco+2.nco, (b)
avec npeg >0, il vient:
x+y>nco+2.nco,=0,233 mol .

+ Conservation de Fe : x = npe + ngeo (c)
D’ou: d’apres (b) :
NFe =X =NFe0 =X = [X + Y =nco = 2110,
Fe=1c0+2.nc0, -y >0
soit : y<nco+2.nco,=0,233 mol
D’ou les conditions :  y € 10,152 ;0,233 mol[ ;
x+y>0,233 mol .

’!,.6,. Pour les trois équilibres, les constantes sont de la
forme :

_ oy, () -L
(peol; M Vi

Ces équilibres sont successifs et correspondent a des

valeurs de y :

i

= L =0:y= 1 =025; y3= L =125
1 K ) K7 )3 K
. 3Fe)03 + CO = COp + 2Fes04 (N
début 3 x 0 0
fin 0 x -1 1 2
La réaction (1) s’acheve pour x; = 1 mol.

. Fe;05 + CO = CO, + 3Fe0

début 2 -1 1 0

fin 0 xm-3 3 6
o m_ 3 .

De K,= o M 5-1"5-3 ,on tire :

xp=1,25mol ; x3=3,75 mol

. FeO + CO = CO, + Fe

dbut 6 x-3 3 0

fin 0 k-9 9 6
Poy _ny_ 3

De K;= on tire :

oy _my _ _9

Po Mo ox-3 x5-90
x4 =16,75 mol ; x5=20,25 mol

D’ou les expressions de y = f(x) :

a)x” 1,00, y=0; b)xe[1,00;125], y=x-1;

c)xe [1,25;3,75], y=0,25;

d)xe [3,75;6,75], y=13.x-1;

e)x€ [6,75;20,25], y=125;

fHx>2025 y=19.x-1.

sA .
w1 1'FeO+CO=CO,+Fe !
018 b e
EI : : Fe;0, :

057 7 A Fe304+CO=C02+3i3eO
4o 3Fey0y+CO = C02+2Fe304
0 T T

T
0 5 10 15 20 X (mol

/./;‘E 1) En circuit ouvert, les gaz formés étant évacués,
la réduction va jusqu’a son stade ultime.
Fe)03 + 3Hy = 3H)0 + 2Fe (1)

début 1 x 0 0
fin 0 x-3 3 2
Dou: Xpmin = 3 mol

2) a) En circuit fermé, les équilibres successifs s’éta-
blissent, avec :
Koz(mzo) - P-Pu, _L-y

My i Py Y
D’ot K} — e pour y; =0, K;=2 pour y,=0,333
et K3=0,5 pour y3=0,667.

3F6203 + H2 = HzO +2 FC304

début 1 x 0 0
fin 0 x;-1/3 1/3 2/3
Fin de réaction (1) pour x; =0,333 mol .

* F€304 + Hp = HzO + 3FeO

début % Y ; % 0

fin 0 x3-1 1 2
Mo _m

SO R T T R

ilvient:  xp=0,50 mol; x3=1,50 mol

. FO + Hy = H0 + Fe

début 2 xy-1 1 0

fin 0 x5-3 3 2

De Ky=% 1 _ 3 il vient x4 =3 mol ;

”l "4‘1 x5-3"
x5 =9 mol. D’ot, en circuit fermé : x'i, =9 mol
b)a)x” 0333, y=0;
b)xe [0.333;05],y= 2=113
c)xe[05;15], y=0333;
dxell5:3], y=2l;

B

Oxe[3:9], y=0667; fx>9, y= X3

A
! FeO! FeO+H,=H,0+Fe | Fe
B4 L :
v /L RO, :
134 i : :
i L Fe30,+ Hy=H,0 + 3 FeO
b 3Fe,05+H,=H0 +2Fes0,
0 T T T >
0 3 6 9 x(mol)
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]
y  |espece stable fx) x
1
0,167 Fes04 1- 7.1 0,4
0,50 FeO 11 2
0.75 Fe il = % 12

’L‘_i. 1) AG(T)=-4813+0,1368.T.
)AG=AG+R.TInK'=AG - R.TIn (pcy,/ p).
- Si y=AGY, équilibre entre les trois especes (Cl, ,
Mn, MnCly) .

~Si y>AGY, domaine de stabilité de MnCl, qui coexiste
avec Cly .

- Si y<AGY, domaine de stabilité de Mn qui coexiste
avec Cly .

3 a) AG)(T)=-164+00173.T:
AGY(T)=-73,6+0,0817.T.

b)Dans les deux cas : v=3

En partant de MnO; et HCI seuls, v =2.

) AGY(T) < AGH(T) pour T< 888 K.

Formation de Cl, favorisée a basse température.

12 1)a)
2 Tiz05(s) + Mn(s) = MnO(s) + 3 TiyOs(s) (1
AG) =AHY ~T.AS) =-30,2-0,0055.T (kJ . mol™)
Tout est solide, AG; = ArG(]) est négatif a toute tem-
pérature : réaction possible.
b) Soit SiO,(s) + 2 Mn(s) = Si(s) + 2 MnO(s) (2)
A Gg =140,3-0,0327.7 (kJ .mol ™)
A1300K, AGS=97.79KI. mol"! .
Comme tout est solide, A,G = A,62 ;il n’y a donc pas
réaction : le tube de silice peut étre utilisé.
2)a) Mn(s) =Mn(g) (3)
AG0-2807 0, 1416 T(kJ. mol h

pMn) =p. K= p0.exp - (AGY/R. T)
A 1300 K, p(Mn) = 1,31. 10 bar.
b) m 2 Ti305(s) + Mn(g) = MnO(s) + 3 TipO3(s)  (4)
AGY=-3109+0,1361.T .
AGy=AGl+R.TInQ=AG}+R.TI p” "
AGy=-310,9+0,1361.T-8,314.103.T. In pyrn(q)
A1300K, AGy=-37,34kJ . mol™! : réaction possible.
m Soit SiOy(s) + 2 Mn(g) = Si(s) + 2 MnO(s) ©)]
AGY=-121,1 +02505 T

AGs=AGY+R.Th

pMn(g)
AGs=-421,1+0,2505.7-8314.10-.7.2.In pypa()
A 1300K, AGs=97,81 kJ.mol".
A,Gs>0,la vapeur de manganese ne réduit pas la silice.
m Soit :
AlyO5(s) + 3 Mn(g) — 3 MnO(s) + 2 Al({) (6)

AGY=-299.7+0,3136. T
v
AGg=AGY+R.Tln

PMn(g)

AGg=-299,7+03136.7-3.8,314.10" 3.7 In )
A1300K, AGg=397,9 kI.mol™!,
AGg>0,la vapeur de manganese ne réduit pas I’alumine.
L'utilisation de manganese vapeur favorise la réaction
d’un point de vue cinétique en améliorant le contact
entre les réactifs et évite de souiller les oxydes de titane
avec du manganese métal.

Chapitre 7
jl_,‘ 1)a) 2 Cuy0 + CuyS = 6 Cu+S0;.
L’élément Cu a été réduit (+1 - 0) ;
I’élément S a été oxydé (- II = +1V)
b) Aght+1I" = Agl
Les deux éléments gardent le méme n.o. : la réaction
n’est pas une réaction rédox.
¢)2NH3+5/20;, = 2NO+3H,0.
L’élément oxygene a été réduit ; 1'élément N a été oxydé
(- - +1I).
d)COy+C = 2CO. L’élément C de CO, a été réduit
(+1IV = +1I) ; I'élément C du corps simple a été oxydé
(0 > +1I) ; la réaction est une médiamutation.
€) 2 Fe3* + 21 = 2 Fe* + I, . L'élément fer a été
réduit ; I'iode oxydé.
f) NH; + Hy0 = NHj + HO™ . Les trois éléments gar-
dent le méme n.o. : la réaction n’est pas une réaction
rédox.
2)et3)a) NO3(N + V)/NH3(N - 1II) :
NO3+9H"+8¢™ = NH3+3H,0;
_ 006, (INO3|
BB+ (lNHJ )

b) PbO,(Pb + IV)/Pb*(Pb +1II) :
PbO, +4H* +2¢ = Pb2* +2H,0;

006

E=E"+ > log (7)
[Pb**]
IS soﬁ‘(s +VD)/H,S(S-11):
SO +10H* +8¢ = HyS+4H,0;
_ 0, 006, [1S0f] &
E=E0+ g log ([Hqs] —0)

d) 02(0 0)/Hy0,(0-1):
02+2H++26_ = H)0y;

006, (A, B )
E=E0+ = 2, ——
2 °g(p° [Hzozl.w)
2= a)074V; b)- 046 V;
0025V d)0.81V:
) 139V,

é, 23.R.T/F=0,059 V (A.N.avec 0,06, puis 0,059) :

a) NO3 +4 H30" + 3 Ag=NO(g) + 6 H)0 + 3 Ag*
K%=1,0.108(1,37.108) : réaction quantitative.

b) 2 Ag+ Cu?* =2 Ag* + Cu
K0 = 46. 10’]6(2,55. 10"6) : réaction d’avancement
négligeable.
¢) 2 H30% + Cu = Hy(g) + 2 Hy0 + Cu®*
K0 = 46. 10‘12(2,55. 10‘12) : réaction d’avancement
négligeable.
d) 2 Fe* + Cu* =2 Fe¥* + Cu
K0 =4,6.1015(2,55.10719) : réaction d’avancement
négligeable.
¢) 3 MnOj + 24 H;0% + 5 Fe

=3 Mn2* + 36 Hy0 + 5 Fe*
K0=6,3.10386(2,0. 1035 réaction quantitative (avec
Fe¥*/Fe : - 0,037 V calculé a I'aide de EO(Fe2*/Fe) et
EO(Fe*/Fe)).

4. 1)3Co¥*=2Co* +Co; K0=2,15.1070;
[Co?*]=0,10 mol. L' ; [Co®*] =4,6.107 mol L.

2) 3 CIO3 + H;0* =2 CI07 + HCIO + Hy0
10(143 1,19)/0,015 =1,0. 1016

soit &, I'avancement volumique de la réaction :
[HCIO] = &, ;
[Cl03] =24, ; [C103]=(0,1 -3¢,):
3
4'75" = 1016
©01-3.¢)
soit & =0,033 mol.L ! en supposant la réaction quan-
titative ;
[Cl03] = 2,4.1077 mol. L™! (hypothese vérifiée).

al'équilibre :

§, 1) » Exprimons, en fonction du pH, les concentra-
tions des especes dans une solution saturée en hydroxyde
Cr(OH)3 .

. o3 [Cfu] K.o?

K=

o4 3
d’olr: [Cr™] =ﬁ£ =1012-3pH
N
K, - [CHOM] _[CrOH).
s~ [0 Ke , (,'02
- 2
dol: [Cr(OOH)“] K. [2 < et
C

* Les valeurs limites du pH compatibles avec I’ existence
d’un précipité d’hydroxyde satisfont aux relations :
[Cr¥*] + [Cr(OH)g] < Cioy

3
@ = 1012-3pH
4

[Ct(OH),] o144
— = o
Soit pour Cyo; = 0,10 mol. L! :
1012-3pH 4 [gpH-144 7 1(-1

D’ou I"équation en h (de degré 4) :

101274 - 1071 4 1071447 107
que n’importe quelle calculatrice sait résoudre numéri-
quement, mais on peut remarquer que les deux termes
en h prennent en général des valeurs tres différentes.
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Corrigée des exercices

Supposons [Cr3*] >> [Cr(OH)g] , alors I’équation
devient : 1012, 43 = 10! dont la solution est pH=43;
supposons [Cr3*] << [Cr(OH)y] , alors 1’équation
devient: 10~1. 7= 10144 dont la solution est pH=134.
On vérifie que, dans chaque cas, le terme négligé est
bien négligeable.

Pour [Cr¥*] = 0,10 mol . L™

domaine d’existence de Cr(OH)3: 4,3” pH” 13,4
domaine de prédominance de Cr3* : pH ” 4,3

domaine de prédominance de Cr(OH)y : 13,4 ” pH

2) pH” 43:[Cr¥*] = Cyy

*4,3” pH"” 13,4 : dans la solution saturée, la concen-
tration en Cr3* est fixée par le produit de solubilité de
[C*_Kg K

=1012-3pH |
o0 K3 Lﬂ,

Cr(OH)3:

e Pour pH > 13,4, I'hydroxyde de chrome (III) n’est
plus présent ; la forme prédominante du chrome (1II) est
I'ion tétrahydroxochromate Cr(OH); ; [Cr(OH)4] = Cq.
On établit la relation entre les concentrations [Cr(OH)]
et [Cr¥*] en étudiant I"équilibre : Cr(OH); = Cr¥* +4 OH-
qui peut étre considéré comme la somme des réactions
de constante K et 1/K ; la constante K' correspondante
est donc :
CKJK= ™. o3 ) . o*

s c0r " [Cr(OH)] ~ ¢, [Cr(OH);]

K h‘)‘ o Ks (h)“
—— =] .[Cr(OH);]=—=.|=] .C
K. ((:O, [Cr(OH);] KK ot

- 1026,474pH‘

[Cr¥]=

S 1) EVFeH/Fe) =

[1.EO(Fe3*/Fe) + 2. EO(Fe2*/Fe)]/3 =~ 0,037 V.
2) EYNO3/NO) =

[2.E9NO3/HNO,) + 1. EQ(HNO,/NO)]/3 = 0,96 V.
3) E%(CI03/HCIO) =
[2.E%CI03/Cl03) + 4. E%(CIO3/HCIO)] /6 = 1,35 V.

:7' 1) Les deux méthodes donnent :
EO(Fe(CN)S’/Fe CN)¢ = EO(Fe3*/Fe2t)
+0,06 log (86 11/ Bs/mr) = 0,35 V.

& 1) a) E%Mg(OH),/Mg) = EO(Mg2+/Mg)

+ 006

-5 log -1,86 V.

3
b) Le potentiel standard apparent O correspond 2 une
activité unité pour les ions Mg2*.
pH” 85:E0=-237V
pH>8,5:E% =—1.86-0,06.pH (V)
2)a)S+2H"+2¢ = HyS
- i
Es/ms = 0,14 -0,06. pH + 0,03 log ([st]) .
h.[HST]

pKa <pH <pKyp 1 [HS] = Cy et [HyS] = oD
al+ €

Ed/ps-=0,14 + 0,03 log K, =— 0,07 V.

K. H:[S*]=C H,S m
pKyo <pH: [S7] = Cyyy et [HyS] = K, Ko .dl
EY)s-=0,14+0,03 log (Kyy. Ky) =~ 048 V.

pH < pK,; : EV =0,14-0,06.pH (V).
pKa1 < pH<pKy : Y =-0,07-0,03.pH (V).
pH > pKyp  EY =-048 V.

2‘ pH;, pH de précipitation de Ce(OH)4 =2
pH, , pH de précipitation de Ce(OH)3 = 7,67.
IV/IL:pH<pH :E; =174 V;
pH; <pH<pHy:E;=2,22-024.pH (V) ;
pH>pH,: E; =0,84-0,06.pH (V).
MI/0:pH<pHy: Ep=-237V;
pH>pHy: Ey=-191-0,06.pH (V).

/&) 1) Prédominance : A = Hg?* ; B=Hg3".
Stabilité C : métal Hg (liquide pur) ; D : HgO.
2)eSurl: [Hg2+] =Cya/2 et [Hg?] =Cyald;

E;=085V.
2492
Ej=El+ wl [H;g | =£9 0,06 og%
[1{g5+].c0 PR

doli: EY = E'(Hg?* /Hg5") =091 V
*Sur2: [Hgd = % : E,=0,73V.

0, 006, Hel o 006 C.
Ey=Ey+ =5~ log K =E5+ > o
doli: EY=E%Hgb /Hg) =080V

3) Hg% + 2 HO™ = HgO(s) + H,0 ;
sur3: [Hg™*] = Cyo s pH=2
[Hg*]. 0?
03
4) Le segment 4 correspond a :
2HgO + 4 Ht + 2 =Hg3 +2H,0
donc oy =-(4/2) x 0,06 =-0,12 V.
Le segment 5 correspond a :
HgO + 2 H* + 2 e~ = Hg({) + H,0
donc 05=-(2/2) x 0,06 =-0,06 V.

doi: Kg= =102

5) Hgd +3 Hy0 = HgO(s) + 2 H3O+ +Hg(0)
“a ,pH=3cetles

conditions de I’équilibre sont remphes

al’intersectionde 2 et 4 : [ng 1=

2
K=" _50.10%
(Hg;.

6) a) Le métal mercure et I’eau ont en commun une par-
tie de leur domaine de stabilité : Hg n’est pas attaqué
par les acides a anion non oxydant.
b) Aucune espéce ne peut oxyder I’eau pour la méme
raison.
¢) Toutes les especes sont susceptibles d’étre oxydées
par le dioxygene de 1" air.
ApH=5: 2Hg(f) + 0y = 2 HgO(s)

47 1)A=HCIO; B=Cl,; C=CI"; D=CIO".

2)# Sur 1:[ClO7] = Cyy/2 et [Cly] = Cypa/ 45
0,06 [HCIO]Z)
LA - 0,06.

E = E1+ 5 log ([Cl,J.cO 0,06.pH

=E)+ %1 o (%) ~0,06.pH,
doi : EY=EYHCIO/Cly = 1,59V
Sur2: [CI] = Cya/2 et [Cly] = Cypal 4

006, [Cl].c®

E=E+ == log —2

2 2t 2 0g [CIT

=gy 006, Cu

2 7 log o

dod E3 = E)(Cly/Cl) =139 V.

« EYHCIO/CIN) = (EY(Cl,/ CI)+ EYHCIO /Cly)) /2
=149 V.
3) HCIO + H,0 = CI0™ + H30*
sur 5: [ClO7] = [HCIO] = Cyyo /2 ;
pH=75, d'oi pK,=7.5.
4) Le segment | correspond a :
2HCIO + 2H" +2¢e =Cly + 2H,0

donc 07=-(2/2)x0,06=-0,06 V.
Le segment 3 correspond a :

HCIO + H* + 2e~=CI" + H,0
donc 03=-(1/2)x0,06=-0,03 V.
Le segment 4 correspond a :

ClO"+2H*+2¢e =CI"+H,0
donc 04 =-(2/12)x 0,06 =-0,06 V.
5) Cly(aq) + 2H,0 = CI~+ H30% + HCIO

_L139-159 0 0 o

logk? = 0 K'=46.10%.
6) L’eau de Javel est un mélange — supposé équimo-
laire — de chlorure de sodium et d’hypochlorite de sodium.
) pH= 10,1 pour [CI07] = [CI] = Cyry/2=0,05 mol . L.
E=171-0,06%x10,1=1,10 V.
b) Il'y a médiamutation de CI” et HC1O en Cl; : la solu-
tion devient saturée en dichlore qui se dégage alors dans
I"atmosphere, or Cl; est trés irritant et toxique.
¢) L'ion fer (IT) et I'ion hypochlorite n’ont aucun domaine
commun : on observe |’oxydation du fer (II) en fer (I1I)
et, comme le milieu est basique, la formation d’un pré-
cipité rouille d’hydroxyde de fer (III) selon :
2Fe?* +Cl0~+H,0 + 4HO™ = 2 Fe(OH)y(s) + CI-

/L?: 1) - n.0.(W) dans WOj3 (s)
=n.0.(W) dans WO}~ (aq) =+ VI
L’équilibre (4) n’est pas un équilibre rédox mais acido-
basique.
2) + couple (1) WO, (s) / W (s) : 1a demi-réaction élec-
tronique et la formule de Nernst s’écrivent :
WO, (s) +4Ht +4e = W (s) +2H,0

E=E+ )0591 0g (ﬁof =-0,119-0,059 pH (V)
C
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+ couple (2) W5Os (s) (s) / WO; (s) : la demi-réaction
électronique et la formule de Nernst s’écrivent :
W05 (s) +2Ht +2e =2 WO, (s) + H,0
2
0059 106 (ﬁ) =-0,031-0,059 pH (V)
2 &
+ couple (3) WO3 (s) (s) / W05 (s) : la demi-réaction
électronique et la formule de Nernst s’écrivent :
2WO0;(s)+2H +2¢e™ =W,05 (s) + H,0

Ey=E3+ 9090 (%)2 =-0,029-0,059 pH (V)
.

E=E)+

2
3) Pour I'équilibre (4) : WO3 (s) + H)O = WO?{ +2HY
[WOF]. 12
4= 0

4) D’apres (4), en présence de WO3 (s) :

WO LI _y e
o=l
La condition [WO%‘.] >10%mol . L! équivaut donca:
2pH2-6-1ogK, soit pH2=4,03.

5) En parcourant, a pH = 0, le diagramme dans le sens

croissant des potentiels, on rencontre quatre especes

contenant le tungstene dans des états d’oxydation crois-

sants :

¢ La partie inférieure du diagramme correspond a

I’espece ou le n.o. du tungstene est minimum : (I) est

donc le domaine d’existence du tungstene métal W (s).

* (II) est donc le domaine d’existence du dioxyde de

tungstene WO, (s).

o (IT) est donc le domaine d’existence du pentaoxyde

de ditungstene WyOs (s).

¢ (IV) est donc le domaine d’existence du trioxyde de

tungstene WO35 (s).

* La frontiére entre les domaines (IV) et (V) est une

verticale d’équation pH = 4 : (V) est donc le domaine

de prédominance de I'ion tungstate WO}~ (aq).

6) et 7) « couple (8) WO%/ WO, (s) : la demi-réaction
électronique et la formule de Nernst s”écrivent :

WO (ag) + 4 H* + 2 &~ = WO, (s) + 2 H,0

2] 4
Eg=F+ 0,(;59 log [w0405].h

=Cte- 0,118 pH (V)
* couple (9) WO% /' W (s) : la demi-réaction électro-
nique et la formule de Nernst s’écrivent :

WO; (aq) + 8 H +6¢"= W (5) +4 Hy0
woy . h*
g+ O%ﬂ log WO e 0079 pH(V)

Ey=E e
Remarque I :
En suivant la démarche proposée par I’énoncé, on ne
prend pas en compte la dismutation de W,Os (s).
Ceci est justifié par I"étroitesse du domaine d’existence
de cette espece. Cette dismutation intervient pour
pH =4,04.
Remarque 2 :
Les potentiels standard des nouveaux couples £ % etE 8
pourraient étre calculés :
EYWOZ / W,05)

= EYWO3/ W505) + o(T) . pK4 = 0,800 V

EYWOT /WOy = EY

= (EAWOL™ 1 Wa0s) + EO(W,05/ WOy) /220,384 V
WO/ W) = EY

= (EYWO5 / WO,) +2 EAWO, /W) /3=0,0487 V

Remarque 3 :

Les constantes figurant dans les expressions de Eg et Eg
doivent tenir compte de la concentration de tracé car
WO%' (aq) intervient.

En utilisant la continuité du potentiel, on peut complé-
ter le diagramme par le tracé de Eg.

On constate alors 1’existence d’un point d’intersection
entre Eg et Ej pour pH = 5,53 : le dioxyde de tungstene
en milieu neutre ou faiblement acide se dismute en tung-
sténe et ion tungstate selon I’équation :

IWO0, () +2H,0 = 2WOT +W (s)+4 H*
ot 3WO0,(s)+4HO™ = 2WOT +W(s)+2H,0

Au-dela, il faut envisager le couple WO?;_ /W (9). Le
diagramme a alors 1’aspect suivant :

E (V)
O T I T T I T
(V) : WO5(s) oy
g D) : W,05(5) V): WO (ag)
-0,200
-0,400 —
T I T I T I T >
0 2,00 4,00 6,00 pH

Le caractere inoxydable du tungstene en milieu aqueux
est d’origine cinétique.

12 1) H30*/Hy : E=-0,06.pH (V)
0,/Hy0: E=123-0,06.pH (V)
03/Hy0: E=1,550-0,06.pH (V)
H,0,/H,0: pH” pK,: E=1,75-0,06.pH (V)
pH2pK,: E=2,10-0,09.pH (V)

2) et 3) » NiOy(s)/NipOs(s) :
2 Ni02 +2 H30+ +2e = Ni203 +3 HQO
ENiO:/NizO3 = 1,44 - 0,06.pH
Quel que soit le pH, NiO, peut oxyder I’eau en dioxy-
gene (mais pas en eau oxygénée ou en ozone) selon :

2 N102 = Ni203 +12 02
oFy(g)/F :Fy+2e = 2F

006 P o

2T
Quel que soit le pH, F; peut oxyder I’eau en dioxygene,
eau oxygénée ou ozone, avec acidification du milieu,
selon :
F,+3H,0 = 2H3O++2F7+ 1720,
F,+4H,0 = 2H30++2F’+H202
Fy+3H)0 = 2H;0"+2F +1/30;

EFz/F’ = 2,87 +

* Na*/Na(s) : Na* +e~ = Na
't
ENa+/Ne1 =-2,71+0,06 lOg % .
Quel que soit le pH, Na peut réduire 1’eau en dihydro-
gene, avec alcalinisation du milieu, selon :

Na(s) + H)O = Na*+ HO™ + 1/2 Hy(g)

’/f;l)a)ClO’+2H3O++2e* = CI"+3H,0
[C107]
[cry -
L’équation de la droite frontiere est 1,67 — 0,06.pH ;
E(CI0~/CI") > E(Oy/H,0) donc les ions hypochlorite
oxydent I’eau.

b) CI0~ = CI™ + 1/2 0y est I'équation de la réaction
entre les ions hypochlorite et I'eau ; donc
logK = (1,67 - 1,23)/0,03 = 14,67 ! La réaction est
quantitative.

Ecio-cr- = 1,67-0,06.pH + 0,06 log

2) a) L'ordre des potentiels est le méme que celui des
potentiels standard puisque le coefficient du pH est le
méme : seul CoO, est donc susceptible d’oxyder I’eau.
Si I’on considere que la solution est un mélange équi-
molaire d’ions C10~ et d’ions CI, elle peut oxyder suc-
cessivement CoO en Co30y, puis Co304 en CoyO5 et
enfin CoyO3 en CoO; . Celui-ci oxyde I'eau en dioxy-
gene en redonnant Co,)O3 ; C1O~ oxyde a nouveau Coy)O3
en CoO; qui réagit & nouveau sur I'eau : si 1’on admet
que ce cycle de réactions est plus rapide que la réaction
CIO™ = CI" + 1/12 Oy, CoO; joue bien le role de
catalyseur.

’Lé, 1)(I): V(OH), ; (II) : V(OH)3; (I1I): VO(OH), ;
(IV) : VO,(OH).
cf- le diagramme.
1:VO%; 2:VO¥; 3: V3 4: V2% 5:V(cr);
6 : VO,(OH)(s) ; 7: VO(OH)y(s) ; 8: V(OH)s(s) ;
9 : V(OH)y(s).
+ A appartient a la droite frontiere séparant les domaines
de VO} et VO, conjugués selon :

VO}+ 2H* +¢ = VO + Hy0
E=1,00-0,12.pH. pHy=0,5 donc E4=0,94 V.
* AB estla frontiere séparant les domaines de VO,(OH)(s)
et VO2* ; la demi-équation électronique du couple
est: VO,(OH)(s) + 3 H* +¢~ = VO* + 2 H,0
E-094=-0,18.(pH- 0,5).
pHp=3,0 donc Eg=0,49 V.
+ C appartient a la droite frontiere séparant les domaines
de VO et V3* conjugués selon :

VO +2H* +¢ = V3*+ Hy)0
E=036-0,12.pH (V). pHe=3donc Ec=0,0 V.
¢ Ep=E0(V3*/V¥)=-025 V.
* DG estlafrontiere séparant les domaines de V(OH)s(s)
et V2*; la demi-équation électronique du couple est :

V(OH)3(s)+ 3H +¢~ = V2 + 3H,0;

E-(-0,25)=-0,18.(pH-3).
pHg=6,5donc Eg=-0,88 V.
BE : VO,(OH)(s) + H* + &= = VO(OH);(s)
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CF:VO(OH)y(s) + Hf +e= = V(OH);(s)
GI:V(OH)3(s) + Hf + ¢~ = V(OH)y(s) + H,O
HJ:V(OH)y(s)+2H*+2e” = V(cr)+2H,0

Toutes les demi-équations électroniques mettent en jeu
un nombre d’ions H* égal a celui des e : leurs pentes
sont toutes égales 2 0,06 V.
2) a) * L’hydroxyde VO,(OH), rouge brique, précipite
selon : VO3 + HO™ = VO,(OH)(s)
On calcule Kyy & la limite de précipitation soit pH=0,5
pour [VO3] = 0,1 mol. L' :
+
Kav= IVOQL. © 101013521
=3.2.10°5,

*De méme, 1’hydroxyde VO(OH); précipite selon :
VO + 2HO™ = VO(OH),(s)

On calcule Ky a la limite de précipitation soit

pH =3, pour [VO**] = 0,1 mol.L™!:

0145

VO¥Lo? g .
Ky = YO 1.0 COL O S 107l 1072 = 1078,
+Pour V3 +3HO™ = V(OH);(s)
V. e .
K= VL0 g0 1082103
+Pour VZ*+2HO™ = V(OH)y(s)
Ky= & 2107110715 = 10716,
3

b) A pH =2,0, 1"élévation progressive du potentiel d’une
solution d’ions V2* provoque leur transformation en
ions V3* pour E = - 0,25 V ; apparition du précipité
rouge brique de VO,(OH) a lieu au point d’intersection
de AB avec la verticale d’abscisse pH = 2 soit pour
E=(0,94-0,18x(2-0,5))=0,67 V.

3) (I) : V(OH); donc (I') : V,0 5 (II) : V(OH)3
donc (II') : V505 ; (III) : VO(OH), donc (III') : V504 ;
(IV) : VO(OH) donc (IV') : V505 .
Pour étudier la stabilité de ces oxydes en présence d’eau,
on reporte sur le diagramme les droites des couples
0,(2)/Hy0 et H30*/H, : a I’exception de V,0, tous
ces oxydes ont un domaine d’existence commun avec
I’eau et peuvent donc étre stables en sa présence. Le
seul dont le domaine d’existence soit entiérement contenu
dans celui de I"eau est V,Oy : ¢’est donc I"oxyde le plus
stable, en présence d’eau.
4) D’apres le diagramme E-pH, le vanadium n’est pas
un métal « noble », car son domaine d’existence est
entierement disjoint de celui de I’eau : en présence d’eau,
il est oxydé. La quasi-absence de réaction du vanadium
aussi bien vis-a-vis de I’eau que vis-a-vis de 1’acide
chlorhydrique dilué ne peut donc étre que d’origine ciné-
tique : laréaction de réduction de 1’eau ou des ions hydro-
nium est tres lente. 11 est également possible que les
oxydes ou hydroxydes, qui se forment des que le pH est
supérieur a 3, forment une couche adhérente et com-
pacte qui protege le métal contre une oxydation en pro-
fondeur : ¢’est le phénomene de passivité (cf. chapitre
suivant).

5) L’hydroxyde V(OH),(s) réagit directement sur I eau,
car son domaine d’existence est entierement disjoint de
celui de I'eau. La réaction a pour bilan :

V(OH)y(s) + H)O = V(OH);(s) + 1/2 Hy(g)
Cet hydroxyde ne peut donc pas exister dans la nature
(sauf s’il existe un blocage cinétique).

’Lé 1) a) pK,(HNO,/NO3) = 3,3 ; selon la valeur de
pH par rapport a pK, , I'espéce majoritaire de 1’azote
(1) est HNO, ou NO; .

b) (1) NO3+3H'+2e = HNO,+H,0

(2) HNO, + H" + ¢~ = NO + H,0

0,059 INO;T p3

O E =094+ 2o lg([HN(;zl'L%)
[HNO,] p L“)

0,99 + 0,059 log( Lk

(D)) : E¥=E)-0,0885.pH ;

(D) : E5 = E9-0,050. pH ;
A(-1,69;1,09V).

d) et e) Les domaines de prédominance de HNO, sont
disjoints dans I'intervalle de pH (pHy ; pK,) : HNO; est
instable thermodynamiquement et tend a se dismuter en
NOetNO3.

2) Pour pH > 3.3, I’espece majoritaire de 1"azote (III)
0
estNO3 : [HNO,] = [N 2]

. % ; on reporte dans les
¢

expressions precedentes et prenant :

[HNO,] = Cypy = 1 mol. L1,
(I NO3+2H*+2¢ = NO3+H,0
0,059 INO;T 2
7 0g (Ka. NO,| L{TZ
(2) NO3+2H*+e = NO+H)0

_ INO)] 2 p°
E>=0,99 + 0,059 log (Ka 0 o
(D'y): Ef=E} - 0,059, pH - 0,059. pK,/2

=0,842-0,059.pH (V)
(D'y): E5=E3-0,118.pH +0,059.pK,
=1,185-0,118.pH (V)
Soit B le point d’intersection de (
B(5,80; 0,500 V).
3) Entre pHy et pHp , 1’azote (I1I) ne possede pas de
domaine de prédominance : HNO, et NO; sont instables
thermodynamiquement et tendent a se dismuter en NO
et NO7 : il faut donc étudier le couple (3) NO3/NO dans
cet intervalle.

(3)NO3/NO
NO3+4H"+3¢ = NO+2H,0
caleul de ES: E3= (2. E + E3)/3=0957V ;
0059, . ([NO;J B p )
3 F 0’ MNo
(Dy) : E% = E3-0,0787.pH.
Remarque : (D3) n’est autre que le segment AB.

D)) et (D'y) :

Eno;

4) a) Le domaine de pH accessible pratiquement va de
-1 a 15, ce qui correspond a des solutions d’acide fort
ou de base forte de concentration supérieure 2 10 mol , L™,
b) Pour une solution d’acide nitrique, méme diluée, le
pH est inférieur a 4 ; tragons sur le diagramme la droite
représentant le potentiel standard apparent du couple
Cu%*/Cu'; ¢’est I'horizontale d’ordonnée 0,34 V.
Le diagramme montre que le domaine d’existence du
métal cuivre est entierement disjoint de celui de I'ion
nitrate : en présence d’ions nitrate et hydronium, il est
oxydé selon :
2NO3 +8H30"+3 Cu

= 2NO(g) + 12 H,0 + 3 Cu?*
Au contact du dioxygene de Iair, NO s’oxyde instan-
tanément en dioxyde d’azote NO, qui donne des vapeurs
rousses.
Remarque : Pour pH < pHp = 5,8 , 1'acide nitreux ou
I’ion nitrite se dismutent ; la réduction de I’acide nitrique
par le métal cuivre ne peut donc conduire qu’a NO.
¢) Des que le pH est inférieur a pHp = 5,8 , 'ion nitrite
se dismute selon :

3NO; +2H;0" = 2NO(g) + 3 H,0 + NO3

On observe I"apparition de vapeurs rousses de NO; , résul-
tant de I’oxydation du NO formé par la dismutation.

’LZ 1) Ammoniac: n.0.(N)=-1II;
hydrazine NoHy : n.o.(N) =-1II.
NHj est un réducteur ; NoHy est un ampholyte rédox.
2)a),b)ete) s pH<03: NHE';
NZH%+ = Ny+6H +4e
EN©) /N = ENz/N»H” -0,09.pH

xil
+0,015 log (@02 ¢ u)_
P INH
+0,3<pH<79:NH%;
NoHE = Ny +5H*+4e
Enoy/Nein = - 0,20 - 0,0075. pH
00151 (m o
+ 5log [NoH*])'
opH>79:NHy; NoHy = Np+4HY +4e”
Exi0y/N-) = ERy/oms — 0,06 pH

+0,015log |—=

Py )
N

Les potentiels standard des couples manquants sont
déterminés par continuité.

«03<pH<79 NpH! = Ny+5H +4e

EN(O)/N - = 0,20 + 0 075. pH

*pH <03 NoHZ = Np+ 6 HY +4 ¢
E0y/Nem =—0,195-0,09. pH.
*pH>79 NoHy = Np+4Ht +4¢e

ET\I(O)/N(JI) =-0,318-0,06. pH.

3) a) et b) Un comburant est un oxydant ; un combus-
tible est un réducteur. Donc O, est réduit et Iélectrode
a oxygene est le pole positif de la pile ; NoHy est oxydé
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et1’électrode a hydrazine est le pole négatif. La chaine
de conducteurs est donc :
© PtINy(g)i NpHy i KT, HO 1 0x(g) IPt @
La potasse concentrée augmente la conductivité du milieu
et diminue la résistance interne de la pile. De plus, le
diagramme montre que la f.€.m. est maximale en milieu
basique (pH > 8).
¢) Pole positif: Oy +4 H* +4e~— 2 H,0
Pole négatif:  NoHy —— Ny +4 Ht +4¢”
Bilan : N2H4 + 02 - N2 +2 HQO
ApH>8,e=123-(-032)=1,55V.
AG=AG=-4,F.0=-5983kI. mol.
d) AH = AHO = 2. AHOH,0, 1) - AsHN,Hy , 1)
=-622,8kI. mol ! ;
n=AG/AH=0,96.
Cette valeur montre bien I'efficacité d’une pile a com-
bustible pour la conversion de 1I'énergie chimique en
énergie électrique.
e) L'énergie électrique fournie par un générateur élec-
trochimique est reliée a la charge débitée par :
W=e.l.At=e.Ag=-4.F.e.AE.
Les quantités initiales minimales de réactifs sont telles
que : nin(NoHy) = i(0) = AG.
D’ott Aé=90,26 mol. Cette quantité d’hydrazine occupe

un volume V(N,Hy) = AE. pN’ M _a86L.
NoHy

La méme quantité de dioxygeéne occupe, dans les condi-
tions de stockage :
V(0,, ) = AL, ¥ =149L.

’!ﬁ,. 1) a) Hg(SCN), : thiocyanate de mercure (II) ;
Hg(SCN)i’ »ion tétrathiocyanatomercurate (II).
[Hg(SCNy 1. c? [Hg(SCN)F . o0
HZ T ISeN T HLISONT T
D’aprés By et fy :
pSCN=1/2log B + 12 08 —cmr— H

b) By =

IHg 1.
2(SCN)y| °

pSCN = 1/2 log 24 +1/2log %
4

Numériquement :

_Hg
(SCN),|
[Hg(SCN),|
[Hg(SCN) T

PSCN =845 + 112 log [-crocry

pSCN =24 + 12 log

pSCN <241 Hg(SCN)] ™
24 <pSCN < 8,45 : Hg(SCN); ;
8,45 <pSCN : Hg2,
¢) Avant toute réaction, les concentrations dans le mélange
sont :
[Hg™*];, =0,025mol.L7!;
[SCN];, =0,500 mol .L-!

Le réactif limitant est I'ion mercure (II) et, comme les
ions thiocyanate sont en fort exces, on peut supposer qu’il
existe essentiellement sous la forme Hg(SCN)i’
Alors :
[Hg(SCN)Z ™| = [Hg*1;, = 0,025 mol . L~ ;
[SCN] = [SCN;; - 4. [Hg?*];, = 0,400 mol .L! ;
[Hg(SCN),] =2,5.100 mol . L ;
[Hg*]=1,95.10"22 mol. L!
2)a) K= 107197 = [He3" | [SON;
a la limite de précipitation :

[Hg3*1=1,0mol.L-! donc pSCN =pK,/2=9,85.
b) Le domaine de stabilité du précipité de Hgo(SCN),
correspond a pSCN < 9,85.

3) a) Pour identifier les différentes espéces, il suffit de
considérer la zone oll pSCN est tres grand, ¢’est-a-dire
[SCN-] tres faible ; la complexation et la précipitation
sont alors négligeables : F : Hg en phase liquide pure ;
D: Hg%Jr . C:Hg™.
B:Hg(SCN), ; A: Hg(SCN)T™
solide.

; E:Hgy(SCN) espece

b) Pour le couple rédox correspondant & la demi-réac-
tion électronique :

aOx+ne +mSCN™=f Red
laformule de Nernst, avec agy = ageq = |, peut s”écrire :

m. 0,06 006

E=E"- .pSCN = E9+ 6.pSCN

(l)Hg%++2e‘:2Hg(€) m=0;n=2; 0=0.
(2)2Hg¥ +2¢" — Hed'
m=0;n=2; 0=0.
(3) Hgp(SCN), + 2 e~ — 2 Hg(€) + 2 SCN~
m=-2;n=2; 6=0,06.
(4)2 Hg(SCN), + 2 e~ — Hgy(SCN), +2 SCN~
m=-2;n=2; 0=0,06.
(5)2 Hg?* + 2 SCN~ + 2 e~ — Hgy(SCN),
m=2;n=2; 0=-0,06.
(6) 2 Hg(SCN);™ +2 e~ — Hgy(SCN), + 6 SCN-
m=-6;n=2; 0=0,18.
(7) Hg(SCN)i' +2e¢ — Hg({) + 4 SCN~
m=-4;n=2; 6=0,12.
4) a) Hgy(SCN)y(s) + 2 SCN™ = Hg({) + Hg(SCN)i' .
b) A I'intersection de (3), (6) et (7), les trois espéces sont
a I"équilibre et pSCN = 0 donc [SCN-] = 1,0 mol. L.
La concentration de tracé étant de 1 mol L1 :
Hg(SCN); . ¢

[He(SCh [(SCNy ]2

Donc K =1.

¢) La dissolution totale du thiocyanate mercureux four-
nit : [Hg(SCN); "] = 0,10 mol . L.

[SCN-] se déduit de K : [SCN-] = 0,316 mol.L!;
n(KSCN)=([SCN] +2. [Hg(SCN)ﬁ) .V=51,6 mmol.
Le couple mis en jeu est le couple Hg(II)/Hg dont le
potentiel standard est (0,80 + 0,91)/2 = 0,855 V.

1= 1mol.L". Ork =

Hg%* +2¢ = Hg(()

2+
Epggoospig = 0,855 + 0—361 og [Hfo I

[Hg?*] est fixé par B selon :
[Hg(SCN)F . c0*
By 1SN

Dot E=0,234 V.

[HgH] = =2.10" mol. L,

’12, A) 1) a) @ estle domaine d’existence de Mn (s) ;
@ est le domaine de prédominance de Mn2*, ® cor-
respond au domaine de prédominance de la forme dis-
soute Mn3*.

* La frontiere @ / ® est une verticale d’équation
pH=2.8:® est donc le domaine d’existence de I’hy-
droxyde conjugué de Mn*, Mn(OH)s.

* La frontiere @ / @ est une verticale d’équation
pH=8,7: @ est donc le domaine d’existence de I'hy-
droxyde conjugué de Mn2*, Mn(OH),.

b) A la limite de précipitation de Mn(OH), : pH, =8,65.
¢) Alalimite de précipitation de Mn(OH)3 : pH =2,77.
d) D’apres la formule (7.6), 1a pente ¢ du segment-fron-
tiere entre les especes du couple de demi-équation :

¢ AB, frontiere entre les domaines de Mn(OH)s et Mn2+:
oap=-0,18V

¢ BC, fronticre entre les domaines de Mn(OH); et
MH(OH)2 :0pc=- 0,06 V.

(a) : E(O/H,0)=1,23-0,06 pH (V)

(b) :E0y /1) =EY1, /1) =0,62V

B) 1) a) Mn?* + 2HO™ = Mn(OH), (s)
b) O, +2 Hy0 + 4 Mn(OH), (s) = 4 Mn(OH); (s)
¢) D’apres le diagramme, jusqu’a un pH voisin de 6,5,
05 et Mn?* ont un domaine commun : la réaction entre
ces deux especes sera peu avancée. Au-dela de ce pH,
0, et Mn(OH), ont des domaines disjoints : la réaction
entre ces deux especes sera tres avancée. Au-dela de
pH = 8,8, I'écart entre la droite (a) et le segment BC
devient maximal et reste constant : I’avancement de la
réaction devient indépendant du pH (cf. 1’équation du
B)1) b))
2) Equation de I"action de I"acide :
Mn(OH); (s) + 3 HY = Mn* +3 H,0
Equation de I'action des ions I :
2T +2Mn = I) +2 Mn2*
D’apres le diagramme, au-dessus de pH = 7,7, les
domaines de Mn(OH)s (s) et I” ont une partie commune :
il faut donc opérer a pH inférieur.
En dessous de pH = 2,8, I"écart entre la droite (b) et le
segment horizontal passant par A devient maximal et
reste constant : 1’avancement de la réaction devient indé-
pendant du pH (cf. I"équation ci-dessus).
La couleur de la solution est brun-jaune, due a la pré-
sence des molécules I (ou plus exactement d’ions triio-
dure I3) en solution aqueuse.

3) a) Demi-équations rédox :
()L+2e =21
(2)S,07 +2¢ = 28,05
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La réaction de dosage a pour équation :

1,+28,08 = 21 +5,05
K"=1.10"8 . Réaction quantitative, ce qui est néces-
saire pour une réaction de dosage.

b) La seule espece colorée est le diiode qui colore en
brun ou jaune la solution : la disparition de la couleur
jaune des molécules I, signale donc le point d’équiva-
lence.
Pour repérer 1'équivalence avec plus de précision, on
ajoute, un peu avant 1’équivalence, quelques cristaux de
thiodene qui, en présence de Iy, donnent une couleur
bleu violet a la solution. Dans ces conditions, I’équiva-
lence est signalée par la disparition de la couleur bleue.
4) D’apres la succession des opérations, on assiste a des
transformations quantitatives qui conduisent aux rela-
tions suivantes :
10, (aq) < 4 Mn(OH); <—> 4 Mn’*

<> 21y (ag) <> 4 5,01
Donc 1;,(07) = néq(szo§‘) /4 soit :

¢(0,).50=0,05.V, /4

Pour V, = 5,0 mL : ¢(0,) = 1,25 mmol . L~!
1 L d’eau dissout 30 mL de dioxygene (volume mesuré
220 °C sous 101,3 kPa).

5) Non, il suffit que MnCl, et KI ne soient pas les « réac-
tifs limitants » des réactions.

0y +2Hy0 +4 Mn(OH), (s) = 4 Mn(OH); (s)

11 faut que ny,(MnZ*) > 4 nip(0,) = 7,5. 1074 mol pour
150 mL ; soit m;,(MnCly) 2 0,094 g.

2T +2Mn3 = I +2 Mn2*

nig(1) > 4 niy(07) = 7,5.107 mol pour 150 mL ; soit
mip(KI) 20,124 g.

3 g de MnCl, et 4 g de KI sont donc suffisants.

Chapitre 8
L DI>0:Co—= Cu¥*+ 2¢
[<0:Cu¥+2¢— Cu

2) Loxydation du métal de I’électrode est trés rapide ;
la réduction de I'ion Cu?* est plus lente, car la courbe
est pratiquement tangente a I’axe horizontal au point
d’abscisse E ; pour une valeur de I(>0) donnée, 1,(I)
est inférieure a — n(-1) : cette différence est principa-
lement due a la lenteur du processus de cristallisation.

3) Si I’on augmente la tension, le phénomene de satu-
ration apparait lorsque la vitesse de la réaction électro-
chimique devient si grande que la vitesse du processus
global passe sous le contrdle du transfert de matiere
(diffusion) : seule la réduction nécessite le transport des
fons Cu?* et peut donc étre limitée par la diffusion (courbe
oul<0).

% 1) a) Solution de sulfate de zinc

* Quand I"électrode de zinc joue le role d’anode, trois

oxydations peuvent avoir lieu :

3H,0 —= 2H;0"+2¢e + 120,
EX0=093VapH=35

2807 $,08 +2¢-  E¥0=2,08V

In—- Zn*+2¢ E=-0,79V.

Du seul point de vue thermodynamique, I’oxydation la

plus facile a réaliser est celle de I’électrode de zinc.

* Quand I’électrode de zinc joue le role de cathode, la

réduction des ions H30* et celle des ions zinc peuvent

avoir lieu :

2H30%+2¢ — H +2H,0
EXV=_030VapH=5

42 ——7Zn  E0=-079V.

Du seul point de vue thermodynamique, la réduction la

plus facile a réaliser est celle des ions hydronium H30*.

b) Solution de sulfate de sodium

*Quand I'électrode de zinc joue le role d’anode, la situa-
tion est la méme qu’au a).

* Quand I"électrode de zinc joue le role de cathode, seule
la réduction des ions hydronium en dihydrogene peut
avoir lieu.

2) «L'oxydation de 1’électrode de zinc est la plus facile,
mais aussi la plus rapide a réaliser, car la surtension a
vide est pratiquement nulle : donc, quand I’ électrode de
zinc joue le role d’anode, la réaction électrochimique
observée est laméme en a) et b) :

In— Zn*t+2¢e
¢ Quand I€électrode de zinc joue le role de cathode :
Pour la solution b), on observe la seule réduction pos-
sible, celle des ions hydronium en dihydrogene, mais on
remarque une tres forte surtension cathodique : le déga-
gement de Hj est trés lent sur une surface de zinc pur.
Pour la solution a), aucune surtension a vide n’entrave
la réduction des ions Zn>* qui commence dés que V,
devient inférieur a - 0,79 V, alors que le dégagement de
Hj est encore négligeable sur la surface de zinc pur ; la
réaction observée est sous controle cinétique : la réduc-
tion des ions Zn2* n’est pas la plus facile thermodyna-
miquement (c’est-a-dire celle de I"oxydant le plus fort),
mais la plus rapide.

3) Si I’on augmente la tension, un palier de diffusion
apparait pour la réduction des ions Zn?*.

é, 1) » L’anode de plomb peut étre le siege de quatre
oxydations : celle des ions SO%’ en ions peroxodisul-
fate, SH0g ", celle des molécules d’eau et celles du métal
plomb de 1'électrode soit en Pb2* soit en dioxyde de
plomb PbO; selon :
Pb—— Pb%* +2¢
E0=-0,13V
Pb+6H204' Pb02+4H3O++4e‘
E'=0,63V
3H,0 —= 2H;0"+2e + 1120,
E'=123V
2HSO; +2H),0 — SZO§’+ 2H;0"+2¢”
E0=2,08V.
Du seul point de vue thermodynamique, I’oxydation la
plus facile a réaliser est celle du métal plomb.

* Quand I’électrode de plomb joue le role de cathode,
seule la réduction des ions hydronium en dihydrogene
peut avoir lieu :

2H;0*+2e —= Hy+2H,0  E%=0,00V.

2) (a) réduction des ions hydronium en dihydrogene :

2H;0*+2¢ —= Hy+2H,0  E9=0,00V
(b) blocage cinétique de (a)

(c) corrosion de 1’électrode selon :

Pb— Pb2* +2¢ E%=-0,13V

(d) formation d’un film d’oxyde de plomb :

Pb+6H,0 —= Pb0y+4 H30" +4e” E0O=0,63V

(e) passivation par le film de PbO,

(f) oxydation de I'eau :

3H)0 —= 2H30"+2¢ +120, E0=123 V.
3) Bien que le plomb ne soit pas un métal noble
(EY(Pb2*/Pb) < 0), une électrode de plomb cesse d’étre
corrodée des que son potentiel est supérieura 1 V : elle
constitue alors une anode inattaquable grice a la pas-
sivation du métal réalisée par le film de PbO,.

4) A pH =0 et en admettant que les dégagements gazeux
se fassent sous p = pym =p°:
E(H;0%Hy) =0V ; E(0,/Hy0)=123V

* Hy commence a se dégager pour V<-0,8 V:

Moe = (- 0,8) - E(H307/Hy) =- 0,8 V.
* 0) commence a se dégager pour V>19V:

Moa = (1,9) - E(O,/H,0) = 0,7 V.

Les surtensions augmentent en valeur absolue quand /
croit.

{f;, 1) a) Dans la solution d’acide sulfurique, deux oxy-
dations anodiques peuvent avoir lieu :
3H),0 —= 2H30%+2e + 120,
E0=123V
2HSO; +2Hy0 — SZO§’ +2H;0% +2¢”
E0=2,08 V.
b) Dans la solution d’acide chlorhydrique, deux oxy-
dations anodiques peuvent avoir lieu :
3H,0 —= 2H;0"+2¢ + 120,
E'=1,3V
2C — Cly(g)+2e  E=136V.
Dans les deux cas, I’oxydation de I"eau est, du seul point
de vue thermodynamique, la plus facile a réaliser.

2) + a) Dans la solution d’acide sulfurique, et pour les
conditions de V et j utilisées, seule se produit I"oxyda-
tion deI’eau ; on lit alors 779, = 0,6 V pour H)O — O,.
b) Dans la solution d’acide chlorhydrique, les deux
oxydations peuvent se dérouler, mais, d’apres les résul-
tats du 2)a), le courant obtenu a partir de 1,45 V ne peut
étre di qu’a I'oxydation des ions chlorure ; donc
Noa= 0,1 V pour CI- — Cl,.

* Dans tous les cas, 1, croit quand 7 croit. En revanche,
quand le transfert de matiere devient le processus limi-
tant, / devient indépendant de 77, : ¢’est ce qui est observé
pour la réaction CI- —— Cly au-dessus de 1,7 V envi-
ron. En revanche, le transfert de matiére ne peut pas
devenir limitant pour I"oxydation du solvant.
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3) I est la somme des courants et il en est de méme pour
J (sur une électrode donnée).

2 — 2
5 1)Cu* +Fe = Cu+Fe?t

2.(EX 240, " EL2
1og@=(@+6kw=%,mxozl.m%.

La réaction est donc quantitative.
, Mre _ga9 4
2) m(Fe) =m(Cu). 3= =879 g =~ 0,88 kg.
Cu

3) [CuZ*];, = 0,157 mol. L1 ; couple (1) : Cu2*/Cu ;
couple (2) : Fe*/Fe.

* Apres réduction de 1 % des ions cuivre (II) :
E;=032V; Ep=-052V.

* Apres réduction de 99 % des ions cuivre (II) :
E;=026V; Ep=-046V.

4)+Leferet]’eaua pH=3n"ayant pas de domaine com-
mun, une part de fer est oxydée par les ions H30% :
2H;0* + Fe = Hy(g) + 2 Hy0 + Fe2*

+ L’aération de la solution permet I'intervention du couple
0,/H,0 : Oy et I'ion Fe2* n’ayant pas de domaine com-
mun, O, oxyde Fe2* en Fe3*. Le métal cuivre et I'ion
Fe3* n’ayant pas de domaine commun, I'ion Fe3* oxyde
le cuivre en CuZ* :

1/205 + 2 H30" + FeX* = 3H,0 + Fe*
puis : 2Fe’* + Cu = Cult + 2 Fe2*

é. 1) et 2) + A Iélectrode de cuivre qui joue le role
d’anode, trois oxydations peuvent avoir lieu, selon les
demi-équations :
3H0 —= 2H307+2e + 1120,
Ex0=093VapH=5
2805 — $,08 +2¢ Ex0=201V
Cu— Cu®*+2¢ E=034V.
* Quand I'électrode de cuivre joue le role de cathode,
deux réductions peuvent avoir lieu :
2H;0*+2e— H,+2H,0
EV=_030VapH=5
Cu¥*+2e — Cu E=034V.
* Du seul point de vue thermodynamique, les réactions
les plus faciles a réaliser sont 1’ oxydation de I électrode
de cuivre et la réduction des ions cuivre (II).
3) D’apres les courbes I = f(V), I'oxydation de I'élec-
trode de cuivre et la réduction des ions cuivre (II) sont
également les plus rapides : Iélectrolyse commence des
que V,— V, est positif. Globalement, [CuZ*] reste constant
dans la solution.

F 1D 2AIs) +9HyO —= AlyOs(s) + 6 H;07 + 6 &

Yeoihl Mai0,
6.F ° palh03)
3) L'épaisseur théorique attendue est :
e'=45.e=15um< e
Une part du courant est consommée par la réaction
concurrente d’oxydation de I'eau selon :
3H)0 —= 1/20,+2H30% +2¢”

=33 um.

é, 1) a) « A I'électrode de cuivre impur qui joue le role
d’anode, cinq oxydations peuvent avoir lieu : celle des
ions sulfate SO?( en ions peroxodisulfate, SQO%’, celle
desmolécules d’eau et celles des métaux de 1" électrode,
argent, cuivre et nickel :

2HSO; +2H0 —=$,08 +2H;0" + 2 &

E0=2,08V
3H,0 —=2H;0* +2¢ + 1120,

E'=123V
Ag— Agt+e EY=0,80V
Cu—Cut*+2e  E'=034V
Ni —=Ni**+2¢~  E0=-025V.

« AT’ électrode de cuivre pur qui joue le role de cathode,
deux réductions peuvent initialement avoir lieu :
2H;0*+2e— Hy+2H,0 EV=00V
Cu*+2¢"— Cu E0=034V.

b) Les surtensions anodiques sont négligeables pour
I’oxydation des métaux de I’anode ; celle pour I’oxy-
dation de I’eau est de 1’ordre de 0,5 V. La surtension
cathodique pour la réduction des ions cuivre est négli-
geable, celle pour I’obtention de dihydrogéne est de
I’ordre de - 0,10 V.

2) La valeur théorique minimale de (V, - V,) pour que
I soit non nul est : (E(Cu®*/Cu) - E(Cu®*/Cu)) = 0. Le
diagramme (V) montre que, des que (V, - V) est dif-
férent de zéro, deux réactions électrochimiques peuvent
effectivement se dérouler :
aI’anode, oxydation de Iélectrode selon :
Cu——= Cu**+2e
a la cathode, réduction des ions cuivre (II) selon :
Cu**+2¢— Cu
Globalement, [Cu?*] demeure constante.

3) On suppose qu’au cours de cette opération, V, reste
inférieur 2 0,8 Vet V. supérieur a zéro : dans ces condi-
tions, le nickel est oxydé en méme temps que le cuivre,
tandis que I"argent reste sous forme métallique et tombe
au fond de la cuve quand I'anode de cuivre impur se
désagrege. Les autres réactions électrochimiques ne sont

pas possibles dans les conditions de potentiel choisies.
Seul se dépose a la cathode le cuivre métal qui se trouve
ainsi séparé des impuretés nickel et argent.
4)Pourj=210A.m™2:

(Va=Vo) =D - 1ne(D + R.I=025V
Pendant la durée At, I €lectrolyseur recoit 1"énergie élec-
trique W et produit la masse de cuivre m(Cu).

W=(V,-Vo).l.At
m(Cu) = pg. é%’ My

La consommation massique d’énergie est le rapport
Wim(Cu) :

2.5 (V- W)

Pr- MCu

La consommation massique d’énergie est dix fois plus
faible pour le raffinage du cuivre que pour sa prépara-
tion (cf. exercice 10).

=0,80 MJ.kg™! = 0,22 kWh.kg™!

QA 1) Le déplacement des porteurs de charge sous I'in-
fluence du champ électrique régnant dans la solution
constitue le courant de migration : Cr3* et H30* migrent
vers la cathode (connectée au pole négatif du généra-
teur), les ions sulfate et dichromate CrZO%’ vers ’anode
(connectée au pole positif du générateur).

2) L'oxydation est toujours anodique :

203 + 21 Hy0 —~ Cr,05% 14 H30* + 6 e
I’oxydation de I’eau en dioxygene et celle des ions sul-
fate en ions peroxodisulfate sont envisageables :
la premiere est ralentie par une forte surtension ; la
seconde nécessite des potentiels nettement plus élevés
(SZO§'/HSOZ (E9=2,08 V).

3) et 4) « L utilisation de solutions concentrées en Cr3*
diminue le potentiel d’équilibre du couple CTQO%_/ Crt
et favorise donc la réaction d’oxydation du Cr3* par rap-
port a celle de I’eau.

* agitation du bain correspond a un courant de convec-
tion qui permet de maintenir, malgré le phénomene de
migration, une concentration importante en Cr3* au voi-
sinage de Ianode.

5) Ala cathode, trois réactions sont en compétition :

laréduction de H30 en Hy(g) ; celle de Cr,03 enCri*;
celle de Cr3* en Cr. On observe donc :

JH;0* 426 — Hyg) + 2 Hy0
H,0—>0,

Cr= Cr0r

I
S1-073 To g 5

T 73 7T o
Cre—Cr* 1132 Vesa®™)
/ H, 1—|130+

/lg 1) * Quand I’électrode de cuivre joue le role
d’anode, la réaction €électrochimique est la méme
dans les deux solutions : c’est I’oxydation du métal
cuivre de 1’électrode selon :
Cu—- Cu?*+2¢
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*Quand I’électrode de cuivre joue le réle de cathode,
deux réductions peuvent avoir lieu :
2H;0%+2e —= Hy+2H,0  E0=00V
Cu* +2¢ — Cu E0=034V.
Courbe a) : dans la solution d’"H,SOy, seule la réduc-
tion des ions H30* peut intervenir puisqu’il n’y a pas
d’ions Cu®*
Courbe b) : dans la solution de sulfate de cuivre, la réduc-
tion des ions H30" ne peut intervenir que pour V, infé-
rieur 2 E*0 du couple H30*/H,. Or,  pH = 5,
pH approximatif d’une solution molaire de sulfate de
cuivre E¥0(H30%/Hy) =-0,30 V.
La courbe b) ne peut donc correspondre qu’a la réduc-
tion des ions cuivre (II).

2) A I'anode, oxydation des molécules d’eau selon :
3H,0 —=2H;0%+2e +1120,
A la cathode, réduction des ions cuivre (II) selon :
Cu¥*+2¢ — Cu

Les réactions électrochimiques observées sont les plus
faciles, d’un point de vue thermodynamique ; la ciné-
tique n’intervient que pour augmenter la tension néces-
saire, en particulier, a 1’anode.
3) « La valeur théorique de (V, - V)= se déduit de
(E(05/H,0) - E(CuZ*/Cu)).
En admettant que les gaz se dégagent sous la pression
atmosphérique et que : pH = 0 ; [Cu*] = | mol.L"!
(E(05/H,0) - E(Cu%*/Cu))

~ (E%(0,/H,0) - E%(Cu?*/Cu)) = 0,89 V
* (V= Voli»0 = (E%02/H,0) - E%(Cu?*/ Cu)

+ (1) =)+ R.I=2,44 V.
* Pendant la durée At, 1'électrolyseur recoit 1’énergie
électrique W et produit la masse de cuivre m(Cu).
W=(Vy-Vo).l.At

m(Cu) = pg. 1 AI My

La consommation massique d’energle est le rapport
W/m(Cu)
T (V V)

p =8,72MJ kg1 =242 kWh.kg!
Fe

77 1) A 298 K, EAMg?* IMg) < 0 = EX(H;0*/Hy).
La réaction d’équation :

Mg +2 H30* = Mg + Hy(g) + 2 H,0
a une constante d’équilibre K> 1.

2. (E ggO*/HQ -E Rf{gMMg)
0,06 ’

d’ott K9=1,0.1077 ! Dans I’eau pure, H30" n’est pas
une espece majoritaire. La réaction est plutdt :

Mg +2Hy0 = Mg + Hy(g) + 2 HO

KO0=K%,K2=1,0.1051

En admettant que le gaz H; se dégage sous la pression
atmosphérique, voisine de p, la concentration d’équi-
libre de Mg2+ (= @/2) seraitde 10! mol .L™! ! Le métal
magnésium ne peut coexister ni avec I’eau, ni avec une
solution acide.

logloKO:
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2) Les expériences a) et b) mettent en évidence le blo-
cage cinétique di a une tres forte surtension cathodique
du couple H30%/H,0 sur une surface de magnésium.
Cette surtension qui dépend du métal sur lequel s’ef-
fectue le dégagement de Hy, est beaucoup plus faible
sur le fer que sur le magnésium, ce qui permet I"attaque
du métal magnésium.

En présence de fer, les phénomenes sont donc semblables
aceux qui interviennent dans les micropiles de corrosion.

3) Le fer peut étre protégé de la corrosion par des anodes
sacrificielles en magnésium.

/LZ; 1) Ammoniac NH3 : n.0.(N) =-1II ;

hydrazine NoHy : n.o.(N) =1L

NHj est un réducteur ; NoHg est un ampholyte rédox.
2)a)b) s pH<03: N,HZ"

NoHF = Np+ 6 HF +4 e

ENoyNen += E%QINZH%* -0,09.pH

0015 10|22, ¢ )
+0, .
0 INHE

+03<pH<7.9:NH? ;
NoHE = Ny+5HY +4e
EN(U)/N(—H) =-0,20-0,075. pH

+0,015 log

Ay o0 )
p0 " [NHE])
*pH>79: NoHy;

N2H4 = N2+4H++4e'

ENoyNen = E%Z/sz -0,06.pH

]
+0,015 log p“ .

"INHI)
Les potentiels standard des couples manquants sont
déterminés par continuité.

-0,3<pH<7,9:

N2H5 = N2+5H++4e'
EXyNem=-0,20-0,075.pH (V)

. pH <03:

N2H6 = N2+6H++4e

-pH>7,9.
N2H4—N2+4H++4e‘
EN (0)/N(-II) =-0,318-0,06. pH(V)

3) a) Quel que soit le pH, le potentiel apparent du couple
0,/H,0 est supérieur a celui des couples N(0)/N(-II) :
I’hydrazine ou ses ions peuvent donc réduire le dioxy-
géne eneau : en éliminant le dioxygene dissous, on sup-
prime une cause essentielle de corrosion.

b) En considérant que dans 1"air, p(07) = pam/5
x(05) =4,67.107;
0= 10,) 00y m0) Mo
K02 = 0 a0 . T HH0) mH,0) " Ty,
Donc, dans 100 L :
m(0,)=0,83 g

¢) L’équation de la réaction est :
N2H4 + 02 = Nz +2 H20

Donc n(N2H4 = n(Oz)

My ZH s m(H,0)
" PNyH

VIN:HY) = x(02). 5 =0,82 cm?
T121) Anode : F-— 12Fy(g) +¢
Cathode : e +HF — 1/2Hy(g) + F~
Bilan : HF — 1/2 Hy(g) + 1/2 Fy(g)

AG = 1/2. u(Ha(g)) + 1/2. u(Fy(g)) - u(HF(lig))
2)a) u(HF, liq) = u(HF, g) = t'(HF, g) + R.. TIn(py/ pP)
b) De méme :

U(Fy, g) = f(Fy, g) + R. T n(pg,/p’)

et:  p(Hy, @) =uO(Hy, @) +R.TIn(pp,/p°)

8,6 = T4l o, 9) 4 4F, )
/PH, -\ PF
0 VPHy W FFy
,u(HF,g)+R.T1n( PiE )
Or:

oMb, )+ fO(Fr, )= U, ) = A GHE,
Donc :

[PH, -\ PF,
A )
AG=-AGYHF, @)+ R.TIn |\~ po

PuF
3)A358K:  AGYUHF, g)=-271,28 kI.mol"!

Les compartiments anodique et cathodique sont sépa-
rés pour éviter tout contact entre le difluor et le dihy-
drogene dont la réaction est explosive. Dans chaque
compartiment :

P =PF, t PHF = PH, * PHF
MG =~ MGU(HE, ) + R.TIn [ T ””F)

. PHF
= (271,28 +9,2) kI .mol™! = 280,48 kI mol™!
E35q(HF) = ﬁ_291v

4) Sous la pression de 101,3 kPa, HF est un gaz
(Tep = 19,5 °C) = son électrolyse est donc impossible !
En revanche, le mélange KF-2 HF est un solide dont la
température de fusion Ty est voisine de 75 °C : il est
donc possible d’obtenir un liquide a une température
facilement accessible et controlable. D’autre part, KF
estdissocié enions F~et K*, ce qui augmente la conduc-
tivité du milieu et diminue donc la chute ohmique de
tension qui reste pourtant considérable dans ce procédé,
car, en raison du danger de la réaction Hy + F, on uti-
lise un séparateur et un espacement important entre les
électrodes.

5) La préparation du difluor par électrolyse d’une solu-
tion aqueuse de fluorure de potassium n’est pas pos-
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sible, car1’oxydation anodique de 1’eau, méme avec une
forte surtension (1,=0,8 V), a toujours lieu avant celle
des ions fluorure : les ions fluorure ne sont pas élec-
troactifs dans 1’eau.

Remarque : La préparation de F, est considérée comme
stratégique, car le difluor est indispensable a la prépa-
ration de I'uranium.

’L/ﬁ, 1) a) « A I'anode, deux oxydations peuvent avoir
lieu :
3H,0 —= 2H3;0"+2¢ +1120,
EX0=093VapH=5
2507 —~ $,0§+2¢  Ex0=2,08V.
eAla cathode, deux réductions peuvent avoir lieu :
2H30++2674’ H, +2H,0
EX0=-030VapH=35
Mn?* +2 e — Mn E=-117V.
b) Du seul point de vue thermodynamique, les réactions
les plus faciles a réaliser correspondent a 1 €électrolyse
de’eau: oxydation de HyO et réduction des ions hydro-
nium. La tension minimale correspondante serait de
1,23 V.

2) La surtension de dégagement de dihydrogene sur man-
gangse est si forte que la réduction de Mn2* peut se
dérouler plus rapidement que celle de H30*. Pour obser-
ver 1’oxydation de I’eau et la réduction de Mn?t,
(Va = Vo)j= doit étre supérieur ou égal a :
(E(0,/H,0) - E(Mn2*/Mn))

soit 2,1 V.
3) (Va= Voliso = (E(0p/Hy0) ~ E(Mn™*/Mn)

+ 1) -n(I) +R.I=445V.
éAgf My, = 860 ke.
5)e Alatension cathodique utilisée, on observe la réduc-
tion simultanée des ions H30* et Mn2*, Une part de la
charge traversant I’électrolyseur n’est donc pas utilisée
pour produire du manganése et la masse obtenue est
inférieure a la masse maximale. Par définition du
rendement faradique pg :

P =m(Mn)/ mpac(Mn) = 0,616

38 % du courant traversant la cathode correspond a la
réduction des ions H307, d’ou I"aspect des courbes (V)
du document ci-dessous.

Al

4) myax(Mn) =

I =] H,0-7»0,

0,93

>
>

n=090v Ves(Y)

— L " 15101

— I, pour Mn™* = Mn
-.. I.pour H;0" - H,

* Pendant la durée de At, I'électrolyseur recoit I’éner-
gie électriqueW et produit la masse de manganese m(Mn).

W=(Vy= Vo). LAt
o LA
m(Mn) = PE- 7.5 'MMn
* La consommation massique d’énergie est le rapport
Wim(Mn) :
2.5.0,-V)

=254 MJ.kg ! =7,06 kWh.kg™!
Pr+ My ¢ £

1_5.,. 1) a) Début de précipitation de Cd(OH), :

L[ ed™,
pH=pKe+7-(pT‘"-sz| =8,0
2
b) Dans tous les cas:EI:E?+ 0’36 log [Cf[) ] .

pH<8: [Cd**] = [Cd™]jy; E;=-046V
2

[ca™] Kot 1014-20H .

e K2 02 ’

E*0=(0,02-0,06.pH) V.

2) a) Début de précipitation de I"hydroxyde Ni(OH); :
L[Ny

pH=pK.+—.\p -pKy /=70

2 I 5

pH>8:

b) Dans tous les cas, NiyO3/NiZ* :
NiyO3 + 6 H* +2e” — 2Ni2* + 3 H,0
D’ou: ) ,
0,06 pe [ d Y
Ey= 1,74+ =" log(| %] .
A Og((c“) (INil*l))
pH<7: [Ni%] = [Ni¥*];,; Ey=1,86-0,18.pH (V).

IN*)_Kg i

5

o K; o0
E,=1,02-0,06.pH (V).
3) a) Quel que soit le pH, E; est supérieur a E1 : la borne
positive de 1’accumulateur est donc 1’électrode recou-
verte d’un dépdt de NiyOs.
(2) Péle positif = cathode
NipOs3(s) + 3 HyO +2 e~ —= 2 Ni(OH)y(s) + 2 HO™
(1) Péle négatif = anode

Cd(s) +2HO™ —— 2¢ + Cd(OH)y(s)
Bilan:
NipOs(s)+3 HyO + Cd(s) — 2Ni(OH)y(s) + Cd(OH),(s)
b) Dans une solution aqueuse de potasse concentrée,
pH>8eté=E,-E; =100V ;€ estindépendant du
pH et donc de la concentration en potasse.

pH>7: 1012-2pH

HO=~0,
0 >
' C b Vesu(V)
| tension
de débit

avec l'intensité

¢) Méme en I’absence de résistance interne, la tension
de fonctionnement est toujours inférieure a la f.é.m. a

cause des surtensions : 17, augmente Vy, tandis que 7,
diminue V,.
4) a) Pour recharger un accumulateur, on le relie, par
un montage en opposition, a un générateur de tension
continue dont la f.é.m. est supérieure a celle de I"accu-
mulateur ; on effectue ainsi une électrolyse, inverse de
la réaction de fonctionnement :
(2) relié au pole positif du chargeur = anode
2 Ni(OH);(s) + 2HO™ — NiyO3(s) + 3H0 + 2 ¢~
(1) relié au pole négatif du chargeur = cathode
2¢ + Cd(OH),(s) — Cd(s) + 2HO~

Bilan :
2Ni(OH);(s)+ Cd(OH),(s) — NipO3(s) + 3 Hy0 + Cd(s)
1, augmente V5, tandis que 7). diminue V; : la tension
de charge est toujours supérieure a la f.é.m. de I"accu-
mulateur que 1’on charge.
Si la tension de charge est trop forte, on peut provoquer
Iélectrolyse de I'eau :
(2) relié au pole positif du chargeur = anode

2HO" — 120,(g) + H)O + 2 ¢~
(1) relié au pole négatif du chargeur = cathode

2¢ +2H)0 — Hy(g) +2HO™
Bilan :
HQO - HQ(g) +1/2 02

b) L'accumulateur étant scellé, les gaz formés s’accu-
mulent a I'intérieur et créent une surpression, ce qui
peut étre dangereux, d’autant plus que H est trés inflam-
mable.
En théorie, c’est-a-dire sans tenir compte des surten-
sions, I"€lectrolyse de I'eau a lieu des que Vo — V; dépasse
1,23 V, mais les surtensions portent cette valeura 1,8 V
environ ; pour recharger rapidement I’accumulateur, il
suffit de choisir (Vo - V) de I'ordre de 1,6 V :
le courant de recharge peut avoir une forte intensité
((Vy=V1)>> (E,-E})) sans provoquer la réaction para-
site d’électrolyse de I’eau.

/1,6.., 1) Tige de fer: Fe — Fe?*+2¢"

tige de cuivre : 2 Hy0 +2 e~ — Hy(g) +2HO™
Sil’expérience se poursuit pendant une durée suffisante,
la tige de fer disparait par oxydation. L’attaque est plus
rapide si les deux tiges sont reliées, car il y a formation
d’une micropile ; la présence d’ions dans la solution
réduit la résistance de la micropile et rend 1’oxydation
plus rapide.

2)Bécher1:  1/20,+2¢ +H)0 —= 2HO~

la phénolphtaléine vire au rose.

Bécher2: Fe— FeX* +2¢

il y a apparition de la coloration bleue.

Latige de fer qui est en présence de dioxygene n’est pas
corrodée, alors que celle qui n’est pas en présence de
dioxygene est corrodée.

3) cf. cours.

4) La partie corrodée est celle qui est la moins aérée,
¢’est-a-dire celle qui est la plus profondément immer-
gée. Le laiton accélere la corrosion, alors que le zinc
I’empéche
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Corrigée des exercices

’LZ'. A. 1) a) Pour le couple rédox de demi-réaction
électronique :
0 Ox +ne” +mH*(aq) = PRéd + ¢ H,0

E=B- " qy.pHs 2D, 1og,0(a0*)B
(aped)

n

R.T.In(10
avec o(T) = %
b) 0, (2)/Hy0 : E = 1,23 V; Cu?* (aq) / Cu (s) :
E=0.28V;Zn*(aq)/Zn(s) :E=-082V
2) Diagramme E - pH : voir dans le cours le diagramme
de I’élement cuivre au chapitre 7 et celui de I'élément
zinc au chapitre 8.
3) Demi-équation électronique pour la frontiere CD :
2 Cu?* (ag) + Hy0 + 2 = = Cuy0 (s) + 2 H* (aq)
Donc m=-2etn=2.Lapente 6¢p du segment est :
6= o(T)=+0,06V
4) a) D’apres le diagramme : 4 pH = 1, Zn?* et Cu®* ;
A pH = 14, [Zn(OH)4]*" (aq) et Cu(OH); (s).
b) Lors du passage depH=1apH=14:
Cu**+2HO~ —= Cu(OH), (s)
Zn?* + 2HO~ — Zn(OH), (s)
puis Zn(OH), (s) + 2HO™ = [Zn(OH)4]2‘
Cette solution basique n’est pas utilisable car le cuivre
est presque entierement précipité.

B) 1) a) Par définition, le courant rentre dans la solu-
tion par I"anode : le pole positif du générateur (qui impose
le sens du courant dans le circuit) doit donc étre connecté
aI’anode, ce qui correspond a € positif.

b) Trois réductions cathodiques :

Cu**+2¢ — Cu(s) (1)
In*+2¢ —= Zn(s) 2)
2H*+2e¢ — Hy (g) 3)

¢) En admettant que ni les anions de la solution, ni le
matériau de I’électrode n’interviennent, la seule oxy-
dation anodique est celle du solvant eau selon :

H)0 — 1/20,(g) + 2 H* (aq) + 2 ¢~

2) Ala cathode, dépot de cuivre ; al’anode, dégagement
de dioxygene.

D’apres le diagramme E-pH, apH=1:

% = E(0y/H,0) - E(Cu*/Cu) = 1,17-0,28 = 0,89 V.
3) Pour obtenir un dépot de laiton sur la piece, il faut
réduire simultanément les ions Zn®* et Cu*. La plus
petite valeur de € est :

€ = E(05/H,0) - EZn®*/Zn) = 1,17~ (- 0,82) = 1,9 V
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Remarque : Ces valeurs ne prennent pas en compte les
surtensions ; si I’on tient compte de la surtension ano-
dique (n, = 0,8 V) pour I’oxydation de I’eau, il faut au
moins 1,7 V pour le dépot de cuivre et 2,8 V pour obte-
nir les deux dépats.

La « réaction parasite » est la réduction cathodique des
protons selon: 2 H* +2e”=H, 3)
Conditions non satisfaisantes car :
(1) laréaction parasite réduit le rendement faradique de
I’opération ;
(2) le dégagement gazeux provoqué par la réaction para-
site peut rendre le dépot peu adhérent ;
(3) compte tenu de I'écart entre les tensions de dépot du
cuivre et du zinc, le cuivrage est beaucoup plus rapide
que le zingage.
C) 1) a) Cuy0 (s) + Hy0 =2 Cu* (aq) + 2 HO™ (aq)
peut également étre écrit :
Cuy0 (s) + 2 H" =2 Cu* (aq) + H,0
Cu'* (aq) est donc un acide dont la base conjuguée est
I'oxyde Cu,0 (s).
b) A pH = 14 et en négligeant &, = 1,0 mol.L" ;
la solubilité s de CuyO est: s=5.10710 mol . L™!
2) a) CN"majoritaire par rapport a son acide conjugué
HCN pour pH > pK, =9.3. C’est le cas a pH = 14.
b) Equation de la dissolution de Cu,O (s) dans la solu-
tion d’ions cyanure :
Cuy0 (s) + 6 CN™ (aq) + HyO
=2 Cu(CN)%' (aq) + 2HO™ (aq)

Ky=K,.(Kg)2 = 1072 =1,58.10%
L’oxyde de cuivre(I) est trés soluble en milieu cyanure.
ve [Cu (CN)%’]2 o2 s (145
c = = =

) [N (1-35)
K} = 10272, réaction quantitative. Le facteur limitant la
solubilité de CuyO (s) est la concentration initiale en
ions cyanure.
Pour [CN7]y=1 mol.L!, 5" = 0,33 mol.L~!
et [CNTJgq =2,23.10 mol. 17!
3) a) Demi-équation rédox du couple :
[Cu(CN)31> (ag) / Cu (s) :

Cu(CN)} +¢e” =Cu+3CN-

[Cu]

0

Eyg = EY (Cu*/ Cu) + 0,06 log

[Cu(CN)%’] L0

=EY(Cu*/Cu) +0,06log K, +0,0610
( u ll) 2Ky g [CN_]Q

Par identification :

EY(Cu(CN);/Cu) = 9 (Cu*/ Cu) +0,06 log K,
=-1196V

b) Potentiel d’une solution contenant Cu (s), [Cu(CN)3]2’

2102 mol. L~ et CN"a I mol.L-  apH=14:
E([Cu(CN)3]*/Cu) == 1316 V

Fronti¢re entre les domaines de Cu (s) et de [Cu(CN )3]2’

(aq) : segment horizontal d’ordonnée - 1,32 V.

¢) A pH = 14 et en présence d’ions cyanure, les poten-

tiels rédox des couples [Cu(CN)3]2‘ (aq) / Cu (s) et

[Zn(OH)4]2’ (aq)/Zn (s) sont voisins : 1'électrolyse per-

met donc de déposer les deux métaux en quantités com-

parables.

d)A pH = 14, le potentiel du couple H*(aq) / H est de

-0,84 V. On observe donc, en compétition avec la codé-

position, la réduction cathodique de I’eau selon :
2H)0+2¢ =Hy+2HO (aq) 3)

Le produit « parasite » est donc Hy comme précédem-

ment. Dans la pratique, cette espéce est éliminée de la

piece en derniere étape.

1&. 1) » Oxydation du métal zinc :

Zn + 2 NH; —[Zn(NH3),]** + 2 H* + 2 ¢
L’électrode de zinc constitue I’anode.

* Réduction de MnO, en MnOOH selon :
MnO, + 1 e~ + Hf —=MnOOH
Lélectrode de graphite constitue la cathode de la pile.

2) La f.é.m. standard de la pile est égale a la différence
des potentiels standard rédox, soit :
¥=1,16-(-089)=2,05V

3) Lorsque la pile débite, le pH & 1’anode diminue puisque

la réaction anodique fournit des ions H*.

Lorsque la pile est partiellement déchargée, la solution

anodique est suffisamment acide pour que ’anode en

zinc soit directement attaquée par cette solution selon :
2H* +Zn —H, + Zn%*

L’augmentation de pression a I'intérieur de la pile est

due a la formation de dihydrogene gazeux.

Si le zinc est tres pur, on observe le blocage cinétique

de cette réaction grace a la tres forte surtension catho-

dique du couple H / Hy sur une surface de zinc.

Cette surtension, qui dépend du métal sur lequel

s’effectue le dégagement de Hy, est beaucoup plus faible

sur le fer que sur le zinc, ce qui permet I"attaque rapide

du métal zinc en présence de fer.



Annexe

d’oxydoréduction a 25 °C

Quelques potentiels standard

Annexe

oxydant réducteur E%V) oxydant réducteur E°(V)
Fy(g) F- 2,87 05(g) H,0, 0,68
03(g) 05(g) 2,08 PbO, Pb 0,63
S,03 HSO; 2,08 Ir(aq) i 0,62
Co3* Co?* 1,80 Cu?* Cu 0,34
H,0, H,0 1,77 HSO; SOx(g) 0,17
Ce*t Ce3* 1,74 Sn** Sn2+ 0,15
MnOj MnO, 1,69 S H»S 0,14
BrO3 Bry(€) 1,52 S4,0¢ $,0%3~ 0,09
MnOy Mn?+ 1,51 H;0* H, 0,00
Cly(g) Cl- 1,36 Pb2+ Pb -0,13
Cr,03- Cr3* 1,33 Sn%+ Sn -0,14
MnO, MnZ* 1,24 Ni2+ Ni -0,25
01(g) H,0 1,23 Co?t Co -0,29
103 I»(aq) 1,20 Cd** cd - 0,40
Bry({) Br- 1,09 Fe2* Fe - 0,44
HNO, NO(g) 0,98 COx(g) H,C,04 -0,49
NO3 NO(g) 0,96 Zn2+ Zn -0,76
NO3 HNO, 0,94 Mn2+ Mn - 1,17
Hg* Hgi* 0,91 At Al - 1,67
Hg2+ Hg({) 0,85 H,(g) H- -2,26
Agt Ag 0,80 Mg2+ Mg -2,37
Hgs* Hg({) 0,79 Na* Na -2,71
Fe3* Fe2* 0,77 Li* Li -3,04
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A, B

Activité 19

Adiabatique 8

Affinité chimique 55, 161

Anode 195

Anode sacrificielle 222
Approximation d’Ellingham 37, 124
Avancement 66

Azéotrope 109

Blende 149

C

Calcine 149

Capacité thermique 33
Cathode 195

Cellule électrochimique 160
Cémentation 202 211
Chaleur latente 23
Changement de phase 23
Coefficient de dissociation 67
Colonnes a distiller 111, 112
Colonnes a plateaux 111
Condition d’équilibre 57
Condition d’évolution 56
Constante d’équilibre KO 59
Constituant chimique 7
Contre-électrode 197

Corps pur 18, 99

Corrosion 215, 218
Corrosion différentielle 218
Corrosion humide 215
Corrosion par voie seche 134
Corrosion uniforme 216
Courbe d’ébullition 102
Courbe de refroidissement 104
Courbe de rosée 103

Courbe intensité-potentiel 197

D

Demi-pile 160

Densité d’un gaz 67
Déplacement d’équilibre 79
Diagramme d’Ellingham 125
Diagramme E = f(pH) 159
Dioxygene 122

Distillat 111

Distillation fractionnée 110
Domaine d’existence 166
Domaine de prédominance 166

E

E =f(pH) de I’eau 167

E = f(pH) du cuivre 179, 181
E = f(pH) du fer 170

E = f(pH) du zinc 208
Electrode 160

Electrode de référence 197
Electrode de travail 197
Electrolyse 203
Electrozingage 222

Energie libre 13

]:ndex

Enthalpie libre 13

Enthalpie libre standard de réaction 41

Enthalpie standard de réaction 36
Entrainement a la vapeur 114
Entropie 10

Entropie molaire 34

Entropie standard de réaction 39
Equilibre liquide — vapeur 99
Equilibres simultanés 91
Equilibres successifs 89

Etat standard 9

Etat standard de référence 9

F

Facteur d’équilibre 75
Flottation 149

Fonction d’état 7

Fondant 150

Formule de Nernst 165
Fraction massique 100
Fraction molaire 100

G

Galvanisation 222

Goutte d’Evans 218
Grandeur de réaction 34
Grandeur de transfert 8
Grandeur extensive 6
Grandeur intensive 6
Grandeur molaire partielle 15
Grandeur standard de formation 44

Grandeurs molaires standard 32
Grillage 149

H

Halogénures 144

Hétéroazéotrope 113

Hétérogene 7

Homogene 7

Hydrodistillation 114
Hydrométallurgie 146
Hydrométallurgie du zinc 208, 211

I

Identité d’Euler 16
Immunité 218
Inégalité de Clausius 11
Inhomogene 7
Isentropique 12
Isobare 8

Isochore 8

Isotherme 8

L,M

Liquation 150
Lixiviation 208, 211
Loi de Faraday 204
Loi de Kirchhoff 37
Loi de le Chatelier 83
Loi de Raoult 105
Loi de Van’t Hoff 82

Meélange idéal 15
Meétallurgie extractive 146
Micropile 219
Miscibilité totale 101

0,P

Oxydant 160

Oxydes 122, 133

Oxydes de carbone 141
Oxydes de fer 143

Palier de diffusion 200
Parkérisation 220

Passivité 218

Phase 6

Potentiel chimique 17
Potentiel chimique standard 19
Potentiel redox standard 164
Pression de corrosion 135
Pression standard 9
Pyrométallurgie 146
Pyrométallurgie du zinc 149

Q,R

Quotient de réaction Q 59
Réaction électrochimique 195
Réaction standard de formation 44
Rectification 111

Réducteur 160

Réducteur industriel 147
Réduction électrochimique 146
Relation de Clapeyron 24
Relation de Gibbs — Helmholtz 14
Relation de Guldberg et Waage 62
Relation de Van’t Hoff 61

Résidu 111

Rupture d’équilibre 80, 88

S, T

Second principe 10

Sulfures 145

Surtension 199

Systeme binaire 100
Systeme électrochimique 199
Systeme lent 199

Systeme rapide 199

Taux d’avancement 66
Température d’inversion 60
Température de corrosion 135
Théoreme de Schwarz 7

Théoréme des moments chimiques 106

Transformation irréversible 8
Transformation renversable 8
Transformation réversible 8
Troisieme principe 12

v

Variable d’état 7
Variance 75
Vitesse de réaction 195
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1. Enthalpie libre et potentiel chimique 5. Equilibre liquide-vapeur

2. Grandeurs standard 6. Oxydoréduction en phase séche
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