‘. TD 8 — Thermodynamique Correction

»  Equilibres chimiques

BLAISE PASCAL
PT 2024-2025

Analyse de corrigé

[Exercice 1 : Optimisation de la production de SO3 Q1|R1| ]
I]I]ﬂ > Déplacement d'équilibre.

[Exercice 2 : Réduction de I'oxyde de zinc par le charbon  oral banque PT | ¢ 1 | %1 | ]

/‘ > Composition a I'équilibre ;
[I|]|][| > Rupture d’équilibre.

Composition finale d’un systeme, déplacements d’équilibre

[Exercice 3 : Production industrielle de chaux vive Q1R 1]
u"ﬂ > Rupture d'équilibre.

Comme le réactif limitant est un solide, deux situations sont possibles :

> si le dernier grain de calcaire disparait, () n’a pas atteint K et la transformation s’arréte : la dissociation est
rigoureusement totale ;

> s'il y a suffisamment de calcaire alors la transformation s’arréte lorsque Q = K, I’état final est un état d’équilibre.

Supposons 1’équilibre atteint. Dans ce cas, la pression a I’équilibre vaut psq = K p°, ce qui signifie d’apres
I’équation d’état des gaz parfaits que la quantité de matiere de CO, produite par la réaction, égale a ’avancement a
Péquilibre (se montre avec un tableau d’avancement), vaut

V K p°
S%a= g7

= 39 mmol.

é & Attention ! Dans I'équation d’état des gaz parfaits, les volumes s’expriment en m? et les pressions
en Pa.

Or le méme bilan de matiére montre que 'avancement maximal de la réaction &, est égal a la quantité de
matiere initiale en calcaire, soit 10 mmol. On trouve donc &&q > &max, ce qui est impossible, puisque cela voudrait
dire qu'il reste une quantité de matiére négative en réactif limitant. Il y a donc contradiction, I’hypothese est fausse :
I’état d’équilibre ne peut pas étre atteint et la réaction est rigoureusement totale. Dans ’état final, le
systeme ne contient plus du tout de CaCO;, mais contient &max = 10 mmol de CaO solide et {max = 10 mmol de CO,
gazeux.

Pour toute quantité de matiere de calcaire ng < n la réaction est totale. En revanche, si ng > n alors ’équilibre

chimique est atteint lorsque 'avancement est égal a n et ’exces de calcaire ne se transformera pas, quelle que soit sa
quantité. Ainsi, la quantité de matiére de calcaire maximale qui puisse étre transformée est n = 39 mmol.
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Correction TD 8 : Equilibres chimiques Blaise Pascal, PT 2024-2025

[Exercice 4 : Oxydation du monoxyde de cobalt inspiré oral banque PT | @ 2 | % 2 | ]
/ > Composition d'un systéme a I'équilibre;
|]|]|]|] > Sens d’évolution d’un systéme chimique.
Par définition,
12 po
Qr=——"-—— soit Qr=—.
" 18 x po, /p° " po,

Lorsque I’équilibre est atteint, Q, = K° d’ou on déduit

o

PO, ,6q = % =1,3bar.
Ainsi,
sq Vi
n0,,éq = % = 0,14 mol .

L’avancement a I’équilibre vaut donc
§eq = 10,,i — N0O,,6q = 0,16 mol.

On peut enfin trouver les quantités de matiere des solides,

NCo0,6q = NCoO,i — 6§éq = 0,04 mol et NCo,0,,6q = Zféq = 0,32mol.

Pour que la réaction ait lieu, il faut que le systéme puisse évoluer en sens direct. Ainsi, aucune réaction n’a lieu
si les conditions initiales sont telles que

o o

> K° donc Vop

— > K°
Do, i no, i RT'

Qi > K° soit

c’est-a-dire si le volume de I’enceinte est tel que

no IRT
Vo> —2 " K° =20L.
p

Au dela de cette valeur, le systéme reste dans I’état initial.

Un autre raisonnement équivalent consiste a dire que la réaction n’a pas lieu si la loi d’action des masses
conduit a g < 0, puisqu’il n’y a aucun produit présent a I’état initial qui puisse étre consommé. Avec
les expressions établies a la question précédente,

p° Vo
K°RT'’

§6q = N0,,i — NO,.éq = NO,,i —

ce qui conduit heureusement au méme résultat que le raisonnement ci-dessus basé sur le quotient
réactionnel.

Il y a rupture d’équilibre lorsque le réactif solide est totalement consommé avant d’avoir atteint I’équilibre. C’est
le cas si

€max < géq-

Un bilan de matiére montre directement que le réactif limitant est CoQ, il y a donc rupture d’équilibre si

nceoi _ . _ P°Vo
6 Ol T KoRT
soit
RT K°

Vo <

(610, — ncoo,i) = 9,3L.

6 p°

| On peut également raisonner en considérant qu’il y a rupture d’équilibre si la quantité de matiére de
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Correction TD 8 : Equilibres chimiques Blaise Pascal, PT 2024-2025

CoO a l’équilibre, prévue par la LAM, est négative, ce qui est impossible :

Nco0,i — 68sq < 0.

On retombe bien sur la méme équation que ci-dessus.

Pour les faibles volumes, inférieurs a 9,3 L., le CoO est totalement consommé, donc

€r = Emae = ”C%O — 0,17 mol

Pour les volumes intermédiaires, la réaction est équilibrée. Les relations établies question 2 restent valables. La courbe
est donc affine décroissante puisque
(o]

p
fF = féq = No,,i — WVO'

Enfin, pour les grands volumes, supérieurs a 20 L la réaction ne peut pas avoir lieu et on a simplement £ = 0. On
en déduit le tracé de la figure 1.

93

0,17 mol

1 Vo
9.3L 20L

Figure 1 — Avancement final en fonction du volume du réacteur.

@ On a cette fois

o

PO, ,6q = % =1-10""bar.

A Dair libre, la pression partielle en dioxygeéne est constamment maintenue & 0,2bar. Le quotient de réaction
est donc constamment inférieur a K°, ce qui permet de réaliser la réaction en sens direct jusqu’a épuisement
complet du monoxyde de cobalt CoO.

[Exercice 5 : Valorisation du biométhane Q1R 1]
ul]ﬂ > Déplacement d’équilibre.

D’apres la loi de Hess,

AH® = =2 x 110,542 x 0 — (=73,1 — 393,5) = 246 kJ - mol " .

La réaction est donc endothermique, il faut donc lui apporter de I’énergie pour qu’elle ait lieu de maniére isotherme.
Comme la réaction produit globalement des gaz (Avg,, = 4—2 > 0), alors entropie standard de réaction est positive.

D’apres le principe de modération, une hausse de température déplace 1’équilibre dans le sens endothermique,
soit ici le sens direct. Quantitativement, la loi de van’t Hoff indique
dinK°  AH°
dI RT?

Partant d’un état d’équilibre (Q = K°), on a juste aprés perturbation et avant toute réponse du systéme Q < K°’
donc le systeme évolue bien en sens direct pour retrouver 1’équilibre. Ainsi, il semble intéressant de travailler a
haute température pour augmenter le rendement, ce qui permet de plus d’améliorer la cinétique de la réaction.
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Correction TD 8 : Equilibres chimiques Blaise Pascal, PT 2024-2025

D’apres le principe de modération, une hausse de pression déplace 1’équilibre dans le sens réduisant la quantité
totale de gaz, soit ici le sens inverse. Quantitativement, le quotient de réaction s’écrit (en omettant la pression
standard p°)

(zco P)? x (zm, P)?  2éoad

Q= = 2 p2?
$0H4 P x 17H2 P JCCH4 xHQ

Ainsi, partant d’un état d’équilibre, on a juste aprés perturbation et avant toute réponse du systéme Q' > K° donc
le systéme évolue bien dans le sens inverse pour retrouver 1’équilibre. Ainsi, il semble préférable de travailler a
basse pression pour optimiser le procédé.

[Exercice 6 : Percarbonate de sodium écrit PT 2018 | O 1| % 1 | ]

/‘ > Grandeurs standard de réaction ;
l]|]|][| > Optimisation d'un équilibre.

Par définition,

o [e] 1 (o] (o] — —
ArS = Sm,Hzo + ESm’O2 - m,H,0, =30J - mol L. K 1 .

On trouve A,S° > 0, ce qui est cohérent avec la formation de gaz lors de la réaction.

L’enthalpie standard de formation de Og(g) est nulle car il s’agit d’'un corps pur simple pris dans son état
standard de référence.

D’apres la loi de Hess,

AH® = Al o — AfHfy o, = —100kJ - mol ™.

On trouve A H® < 0, signe que la réaction est exothermique.

Dans 'approximation d’Ellingham, A, H®° et A,S° ne dépendent pas de la température, donc

o o o o _ AG° . o AH° —TA,S°
AG =AH°-T ,AS et K —exp< RT) d’ou K —exp< RT)

Comme K° > 1, la réaction est tres favorable aux produits et I'eau oxygénée est thermodynamiquement instable.

D’apres la loi de van’t Hoff,
d o AH°
diT In K° = RT2

Ainsi, augmenter la température diminue la constante d’équilibre sans changer le quotient réactionnel : ce dernier
doit diminuer pour retrouver 1’état d’équilibre, le systéme évolue donc en sens inverse.

<0.

@ Le quotient réactionnel s’écrit

(pOQ/po)1/2 B ($02/p0)1/2
[Hy0,]/c° B [H,0,]/c°
avec zo, la fraction molaire de dioxygene et P la pression totale. Ainsi, augmenter la pression augmente le quo-

tient réactionnel sans modifier la constante d’équilibre : le quotient de réaction doit diminuer pour retrouver 1’état
d’équilibre, le systéme évolue la aussi en sens inverse.

Qr: \/ﬁ

En fonction du temps d’épreuve et du nombre de questions que vous estimez abordables, vous pou-
vez également utiliser le principe de modération de le Chatelier pour justifier ... mais vous n’aurez
probablement pas tous les points de la question.

En conclusion des réponses précédentes, il faut se placer a haute température et haute pression pour minimiser
la décomposition.

Néanmoins, le choix d’une haute température doit étre fait avec précaution car elle pourrait accélérer
la cinétique de la transformation.
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Correction TD 8 : Equilibres chimiques Blaise Pascal, PT 2024-2025

[Exercice 7 : Vaporeformage du méthane oral banque PT | ¢ 1 | % 2]

A > Grandeurs standard de réaction;
|]|]|][| > Optimisation d’un équilibre ;
> Composition d'un systeme a I'équilibre.

Par définition,

AL H® =227kJ - mol™!

A,G° = A H° —TA,S° d’olt .
A.S° =216 -mol™ - K~*

La réaction de vaporeformage est donc endothermique puisque A, H°® < 0, et il est cohérent de trouver A.S° > 0
car il y a production de gaz (Avg,, =4 —2 > 0).

D’apres la loi de van’t Hoff, une augmentation de température favorise le sens endothermique de la réaction : il
vaut donc mieux réaliser la transformation a4 température élevée.

D’apres le principe de le Chatelier, une augmentation de pression favorise le sens de la réaction qui diminue la
quantité de matieére de gaz : il s’agit ici du sens inverse, il vaut donc mieux réaliser la réaction sous faible pression.
Le choix d’une pression de 30 bar semble donc étonnant !

Il semblerait que ce choix vienne d’impératifs industriels non pris en compte dans cet exercice : la
purification du dihydrogéne est plus simple sous forte pression.

Supposons le mélange initial stoéchiométrique, et posons {sq = ang. Le bilan de matiere donne

CH, + H,0O = 3 H, + 6{0) Ngaz
état initial no ng 0 0 2ng
état d’équilibre ng — &eq ng — &eq 3&sq &sq 2ng + 2&4q
=(1—a)ng =(1—a)ng = 3ang =any | =2(1+a)ng

D’apres la loi d’action des masses, a 1’équilibre,

P\? P
$H2E X xco]?

_ IEI_:;)ZX.TCO (P)Q_K

P P °
xCH47 X .Z‘Hzo—O xCH4 X tzo p
p
ce qui donne en remplacant les fractions molaires
2703 » «
8(1+a)® " 21+a) (P _ 2704 PN\?  21at P\
—a 1-a \pp) TaTrai-a2 \pF) T Ao a2 \p

21 +a)  2(1+a)

et finalement

K 2704 P 2.
4(1 — a2)? \ p°

Numériquement, pour o = 0,5 et P = 30 bar alors K = 675. On en déduit

AG°=—-RTInK =a— 0T,

les valeurs de a et b étant données par I’énoncé. En regroupant, il vient

a

(b—Ran)T:a d’ou T:m

= 1400K = 1130°C.

A la température a laquelle le vaporeformage est réalisé, le taux d’avancement est donc inférieur a 50 %. On peut
néanmoins s’interroger sur '’hypotheése de mélange stoéchiométrique : un exces de réactif tend a déplacer ’équilibre
dans le sens de formation des produits, il paraitrait donc judicieux de travailler avec un exces de vapeur d’eau qui
est un réactif gratuit. C’est d’ailleurs ce que sous-entend 1’énoncé qui évoque une seconde réaction entre CO et H,O.
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Correction TD 8 : Equilibres chimiques Blaise Pascal, PT 2024-2025

[Exercice 8 : Carbonate de magnésium oral banque PT | @ 2 | %1 | ]

/. > Composition d’'un systéme a I'équilibre ;
0l I] [l > Déplacement d’'équilibre ;
> Rupture d'équilibre.

Tableau d’avancement : ng = 5mol dans cette question.

MgCO; = MgO + CO,
Initial no 0 0
Final | ng — &r §r §r

Si ’équilibre est atteint (ce qui n’est pas stir car le réactif limitant est un solide), alors

aco,, AMgO ) 1 x Psq/p°
2 T8 K soit 76(1/}) =

aMgCO, 1

K.

On aurait donc P;q = Kp° = 0,4 bar ce qui donne une quantité de matiere

PV
nco, = §eq = RqT

= 0,88 mol.
Comme &g < Emax = No, alors I'équilibre est atteint : £ = Eiq.

La chute de pression indique qu'une augmentation de température déplace 1’équilibre en sens inverse, qui est donc
le sens endothermique d’apres la loi de van’t Hoff. On en déduit que la réaction écrite en sens direct est exothermique,
soit

AH® <0

Dans ce cas particulier, il est encore plus simple de le démontrer avec la relation de van’t Hoff :

d o d(P/p°) _ AH®
ar WE) = =45~ = gz <0

car augmenter 7' diminue P.

On a cette fois {sq > Emax donc il y a rupture d’équilibre. La pression finale vaut

Pp = 5*‘# =91-103Pa=09,1-10"2bar.
[Exercice 9 : Formation de SiC par CVD d'aprés écrit Centrale TSI 2016 | @ 2 | % 2]

> Déplacement d’équilibre ;
[||]|][| > Composition d'un systeme a I'équilibre ;
> Energie libérée par une réaction.

D’apres la loi de Hess,
AH® = =732 —3%x923+529 =179kJ - mol~!.

Comme A, H° > 0 alors la réaction est endothermique.

La loi de Van’t Hoff s’écrit
dlnK°  AH°
dT  RT?

o

dln K
Ici, AL H® d
ci, > (0 donc a7

> 0 c’est-a-dire que K° est une fonction croissante de la température.

( ) BY-NC-SA 6/12 © Etienne Thibierge, www.etienne-thibierge.fr


http://creativecommons.org/licenses/by-nc-sa/4.0/
www.etienne-thibierge.fr

Correction TD 8 : Equilibres chimiques Blaise Pascal, PT 2024-2025

Par séparation des variables et intégration entre T et 77,

In K°(T1) o T1
/ dln K° — AH / dT
1

IIKO(T()) R T(] T2
W@ A (11
K°(Tp) R T T,

T T, AH® " K(Tp)

1
T =~ )~ 2K

_
To  AH® K (Tp)

11 R KTy

Par définition,

3
1x (p}IiSl) Piici
y=——41 7 Jdou p=—HAL
Q bpmTS Q PMTS P2
PO
Commencons par un bilan de matieére.
CH;SiCl; = SiC + 3 HCI
état initial n 0 0
état quelconque n—=¢& 19 3¢

Par définition, le taux de décomposition vaut a = €sq/n. On en déduit les quantités de matiére en fonction de «,

’nMTS =(1-a)n nsic = an nHcl = 3an.

@ Les pressions partielles s’expriment en fonction de « :

_ nwmTs _l-a

PMTS = s + nwar . purs = 37790 P
soit

buci1 = R p = 3a

nMTS + NHCI S
D’apres la loi d’action des masses,
270&3 p2
sq = K° soit = — = K°(T}).
@réa (1+ 2006q)2(1 — agq) P°2 (T1)

Résoudre numériquement cette équation (qui n’est autre qu'un polynéme) donne accés & la valeur de agq.

Procédons a un bilan enthalpique au cours de la transformation, qui est isotherme car dans une enceinte
thermostatée. Ainsi,

AH = Q = & AH® dot |Q = agqn AH® = 143kJ |

ler P transf

La réaction se fait avec production de gaz en sens direct (Avga, =3 —1 > 0) D’apres le principe de modération,
une augmentation de pression déplace donc I’équilibre en sens inverse, c’est-a-dire diminue agq.

[Exercice 10 : Dimérisation du perchlorure de fer (l11) V2| % 2]

> Sens d’évolution d’un systéme;
|]|][||] > Relation de van't Hoff;
> Déplacement d’équilibre.
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Correction TD 8 : Equilibres chimiques Blaise Pascal, PT 2024-2025

Le quotient réactionnel s’exprime en fonction des pressions partielles

Q. = PFe,cCly P°
= 26

2
Precy,

Or les pressions partielles sont reliées aux quantités de matiere et a la pression totale par

Uz

Pi = TiPtot = DPtot

Ntot

ce qui permet d’écrire

Initialement, NFe,Cl, = NFeCl, = Ni €t Prot = 2p° donc

ni 1 . 1}
Qri = —35 X 2n; X 3 soit Qri=1<K°.
n

i

Le systeme est donc hors équilibre et évolue en sens direct.

On procede par intégration de la relation de van’t Hoff entre les deux températures 17 et 15,

T> d T> A Ho
— InK °> dT = 4T
/T1 (dT T RT?

ce qui donne

AHO [ 117
1 Ko T> _ T ot
K =250 |7,
et ainsi
WKs _AH (11
n = _
K? R T Ty
d’out on déduit enfin " I
AHC =22 “lRIn=2 = _86,4kJ -mol™' <0.
o n s, R mo <

La réaction est donc exothermique.

La quantité de matiére totale de gaz diminue en sens direct (« Avg,, =1 —2 < 0 »), donc 'entropie standard de
réaction est négative. Par définition,

AG°=—-RTInK° =AH°—-TA,S°

donc

AH°

A, S° = + RInK° = —90,0J -mol ' - K~!.

D’apres le principe de modération de Le Chéatelier, augmenter T entraine une évolution dans le sens endother-
mique, qui est ici le sens indirect.

@ D’apres la loi d’action des masses, lorsque 1’équilibre est atteint,

NFe,Cl p°
22 & Niot ( :KO(TQ)
NFecl, Ptot

Un bilan de matiére permet de réécrire

g X 0

11 faut ensuite développer etc. et tout calcul fait on trouve (= mon ordinateur dit que) o = 0,46.

a(l—a) Ko

= Ko it _— =
O 9 2a)

DO =

@) v-ncsa | »
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Correction TD 8 : Equilibres chimiques Blaise Pascal, PT 2024-2025

Thermodynamique de I'oxydoréduction

[Exercice 11 : Potentiels standard des couples du fer Q2| R 2]
/ > Enthalpie libre associée a une demi-équation redox;
|]|]|]|] > Combinaisons linéaires.
Pour les couples redox, on a
Fe?t +2¢7 = Fe Ay 2GS = —2FE}
Fe3t +e” = Fe?T Ay )Gy = —FEj3
Le produit de solubilité est par définition la constante d’équilibre de la réaction de dissociation,
Fe(OH); = Fe** +3HO™ A:GYse = —RTIn K,

La demi-équation associée au couple Fe3™ /Fe s’écrit
Fe’t + 3¢~ = Fe Ay 9Gy = —3FE3
qui est la somme des deux précédentes. On en déduit

A12G3 = A1 2GT + A1 2GY
~3FEy = —2FE; — FES

et finalement

Es = w =—-0,041V.
La demi-équation relative au couple Fe(OH),/Fe s’écrit
Fe(OH); +3H' +3e~ = Fe+3H,0 Ay )pGy = —3FE3.
Cette demi-équation est la combinaison linéaire de
Fe(OH); = Fe** +3HO™ AGose = —RTIn K,
Fe’t + 3¢~ = Fe Ay 9Gy = —3FE3
HY+HO™ = H,0  (x3) ArGutopror = —RT'In Ki

e

La derniére réaction est I'inverse de 'autoprotolyse de I’eau, d’ou la constante d’équilibre 1/K,. Par combinaison
linéaire, on en déduit
—3FE; =—-RTInK; —3FE; +3x RTIn K,

ce qui donne
T T
E3 :E§+RTanS—3R?ane.

En prenant la forme numérique approchée, on en déduit

ES = ES — 0,06 pK, +0,18pK, = 0,20V .

[Exercice 12 : Détermination électrochimique de grandeurs standard @ 3 | 2% 2]

> Thermodynamique de I'oxydoréduction ;
o0l - pie

Les deux demi-équations s’écrivent
AgCl(s) +e = Ag(s) + Cl(_aq)
HgQCIQ(S) + 2 e = 2 Hg(l) + 2 Cl(_aq)

@) ovc-sa :
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Correction TD 8 : Equilibres chimiques Blaise Pascal, PT 2024-2025

Les électrons se déplacent dans le circuit du péle & vers le pdle @, soit de la demi-pile @ vers la demi-pile @ : on
en déduit donc que la demi-pile @ est 'anode, lieu de l'oxydation, et la demi-pile @ la cathode, lieu de la réduction.
L’équation de fonctionnement de la pile s’écrit donc

La réaction de fonctionnement n’implique que des espéces pures dans leur phase, donc le quotient de réaction
est toujours égal a 1. Ainsi,
AG=A,G°+RTInl = A.G°.

Comme la réaction de fonctionnement met en jeu ’échange de deux électrons, alors

AG = -2F AEN d’ou AG° = —2Fe,

puisque I'écart entre les potentiels de Nernst des deux demi-piles est par définition égal a la force électromotrice e de
la pile.

Rappelons que I'enthalpie standard de réaction est donnée par I’écart des potentiels standard des deux
couples ... mais pas par celui des potentiels de Nernst! C’est pour cette raison que la réponse a la
question n’est pas évidente.

Par définition, A,G° = A, H® — T A,S°, et comme

e=— LArGO alors de !

°F a7~ aFEMY

On en déduit

AS5° =668 -mol K]

En reprenant la valeur a 298 K, on en déduit

AH® = AG° +TA.S° = —2Fe+2FT g—; soit \ A H® = —288kJ -mol ™.

D’apres la loi de Hess,
AH®(Hg,Cl,) = 2A¢H°(AgCl) — A, H® = —225.4kJ -mol .

L’entahlpie standard de formation de Ag et Hg est nulle car ce sont des corps simples dans leur état
standard de référence.

De méme,

S° (Hg,Cl,) = 252, (AgCl) + S° (Hg) — 252 (Ag) — A, S° = 325,9] -mol - K1,

Pour approfondir

[Exercice 13 : Etude d’un équilibre en phase gazeuse oral banque PT | Q2 | 22 2]

_ & Potentiel chimique;
[||]|]|] > Identité thermodynamique.

Cet exercice n’est qu’une restitution d’une démonstration de cours tirée des parties les plus abstraites,
ce qui est de mon point de vue d’un intérét limité. Mais c’est conforme au texte du programme, et
puisque ¢a tombe ...

Les trois espéces sont gazeuses, et ont donc pour activité a; = p;/p° avec U'indice ¢ désignant 'un des trois gaz
et p; sa pression partielle. Par définition de I'activité,

wi =i (T)+ RTIna; = p (T) +RTIH%.
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Correction TD 8 : Equilibres chimiques Blaise Pascal, PT 2024-2025

Par définition,

AG = pr, + pm, — 2pmr

= (u3, + i, — 20 +RT(ln% —l—ln% —21n2;‘f)

o o o p1, X pu
= (H12 + i, — 2NH1) + RT'In %
HI

ce que l'on peut réécrire

D1, X pH,

A.G=A,G°+RT'InQ, avec Q: 5
Pr

L’identité thermodynamique en enthalpie libre s’écrit

dG = —ST+ VAP + > pidn; = pvide

car n;(t) = n;(0)+v;€, avec v; le nombre stoéchiométrique algébrique du constituant . On reconnait alors la définition
de A,G,
dG = A,Gd€.

Sachant qu’a I’équilibre dG = 0, on en déduit

AG°

AG=0 soit InQreq =— T

On retrouve alors la loi d’action des masses : lorsque ’équilibre est atteint, le quotient de réaction prend toujours la
méme valeur

AGON aet oo
Qr,éq:exp <— RT ) = K°.
[Exercice 14 : Obtention de I'aluminium a partir de I'alumine écrit PT 2015 | 3 | ¢ 1]
I]I]ﬂ > Grandeurs standard de réaction.

Avec des nombres steechiométriques entiers :

. 4 2
4 Al + 3 02(g) = 2 A1203(S) soit g Al + OQ(g) = g AIQOB(S)

Par définition de I’enthalpie libre,

|AGO(T) = AH® — T AS°.

Il s’agit d’'une droite affine.

Il y a consommation de gaz dans le sens direct donc A,;S° < 0. C’est donc la courbe (b) de pente positive
(= X — =+4) qui représente A, Gj.

L’aluminium change d’état & 930K. Si Al est solide la loi de Hess donne A, H°® = —1116kJ - mol~!, si il est
liquide alors A, H° = —1101kJ - mol~! : 'ordonnée & 'origine ne change que trés peu. De méme, I'entropie standard
de formation augmente de AgsH®/Thys = 11,47 - K~! - mol~!, & comparer & la pente lue graphiquement de I'ordre
de 200J - K~ - mol™! : 14 encore le changement est faible. La courbe n’est donc pas rigoureusement une droite,
mais 'impact du changement d’état est trop faible pour étre visible sur la figure.

@ Les deux réactions envisagées sont
2C() + Oy(g) =2C0(y) et G + Oyg) = Oy
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Correction TD 8 : Equilibres chimiques Blaise Pascal, PT 2024-2025

Sachant que NO(O) = —II,

[NOG(CO) = +IT et NOG(CO,) = +1V |

La réaction formant CO, donne un bilan nul sur les nombres stoechiométriques des gaz, son entropie de réaction
est donc tres faible, et en tout cas bien plus faible que celle de la réaction formant CO qui produit du gaz. Or on
constate sur la figure que la pente de la courbe représentative de A, G5 est du méme ordre de grandeur en valeur
absolue que celle de A, GY, qui consomme des gaz : on en déduit que c’est probablement la réaction formant CO qui
est associée a la coubre (a).

La combinaison linéaire se détermine en sachant le dioxygeéne n’intervient pas dans la réaction : (3) = (2) — (1).
Ainsi, I’équation de réaction s’écrit

2 4

Par définition, K° = e~ 2G°/ET donc obtenir K° > 1 implique A,G° < 0.

La question est étrangement formulée : si on ne part que des réactifs et que ’équilibre est atteint, il y aura
toujours une réduction partielle de Al,O,4. Compte tenu de la tournure de ’énoncé, on peut légitimement penser que
« réaction théoriquement possible » signifie pour 'auteur de I’énoncé « K° > 1 ». Dans ce cas, en raisonnant par
combinaison linéaire,

AGS = AGy — AGY.
Ainsi, A,G5 < 0 si la courbe (b) est au dessus de la courbe (a), donc pour T' > 2200 K environ.

@ La température opératoire étant nettement plus faible, c’est probablement 1’électrolyse qui est préférée.
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