CHAPITRE 111

LA TRANSFORMATION CHIMIQUE
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CHAPITRE III. LA TRANSFORMATION CHIMIQUE

Ce chapitre propose d’appliquer les premier et second principes a la réaction chimique. L’utilisa-
tion du second principe sera l'occasion de revenir sur la fonction potentiel G' des réactions isobares-
isothermes. L’objectif est ici d’étudier la situation d’équilibre des systémes chimiques, et de détermi-
ner si des parameétres comme pression, température et composition sont susceptibles de le modifier ;
nous verrons enfin comment la connaissance des éventuelles variables d’influence peut étre mise a
profit dans 'optimisation des procédés de synthése chimique.

I Application du premier principe a la transformation chi-
mique

I.1 Rappel sur ’enthalpie - intérét pour les transformations isobares

Supposons un systéme Y subissant une transformation (1 — 2) isobare. On a d’aprés le 1¢
principe :

AU =Us - Uy =Qp+ W =Q, — P(Va — Vj)
soit :

(U + PoVo) = (U + V1) =Q, = AHi=Q,

Lors d’une transformation effectuée a pression constante, la chaleur échangée avec I'extérieur est
donnée par :

Qp = AHP(]. — 2) = Hp(z) — Hp(l)

INTERET POUR LES SYSTEMES CHIMIQUES : la pression étant trés souvent fixée a la pression
atmosphérique lors de transformations chimiques, la fonction enthalpie constitue la fonction d’intérét
pour I'étude des échanges de chaleur entre un systéme chimique et 'extérieur.

1.2 Cas d’une transformation chimique en réacteur isobare-isotherme : la
chaleur de réaction

a - Expression générale

On considére le systéme fermé > suivant, siége de la réaction chimique générique :

‘V1|A1 + |V2’A2 + ... ViAll —+ I/éAIZ —+
1Al 1Al
vi A+ v As + V1A + 15 A5 +
Pi=P,=PT,=T,=T "
Eétat 1 _4 Zétat 2
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CHAPITRE III. LA TRANSFORMATION CHIMIQUE

HYPOTHESE : on suppose une réaction d’avancement
pp

Par hypothése le réacteur est isobare et isotherme soit (P, T) = cstes donc :

dHpr = ()pp-d§=AH - d§

donc :

£(t)
AHpr = / AH(PT) - d€
£=0
Sachant que H ne dépend que de T pour un gaz parfait (Seconde loi de Joule cf MPSI) et une phase

condensée (cf MPSI également), il vient avec une assez bonne approximation : A, H(P,T) ~ A, H°(T)
( condition standard P = PY) pour tous les systémes chimiques donc :

£(t)
A (€(6)) = A HYT) [ dé = 5,160

£=0

Ainsi, la chaleur de réaction a pression et température constantes pour un avancement
£(t) s’écrit :

AHpr(§(t) = Qp(E(t) = AH(T) - &(1)

b - Caractérisation : sens du transfert thermique

Dans le cas d’une transformation évoluant en sens "1", soit £(¢ > 0) > 0, on déduit de la relation
précédente que :

e Si A, H® > 0 alors Qp(£(t)) > 0 = le systéme "réclame" de la chaleur a I’extérieur pour
un avancement (¢ > 0) > 0 donc réaction endothermique

EXEMPLE : NH,Cl —— NHf + CI= AH°=-954kJmol™*
e Si A H® < 0 alors Qp(£(t)) < 0 = le systéme céde de la chaleur & I’extérieur pour un
avancement £(t > 0) > 0 donc réaction exothermique

EXEMPLE : Ny + 3H, — s 2NHs; AH°=—-954 kJmol™!

e Si AH® = 0 alors Qp(VE(t)) = 0 = le systéme ne céde ni ne réclame de chaleur a
Pextérieur réaction athermique
EXEMPLE : NaBr —— Nat + Br~ AH°~0kJmol™*

4 o CPGE MPS5. ..



CHAPITRE III. LA TRANSFORMATION CHIMIQUE

I.3 Cas d’une transformation chimique en réacteur isobare-adiabatique -
température de fin de réaction
a - Cas général

HYPOTHESES :
e Le systéme est le réacteur et tout son contenu.
e Transformation est isobare — AH = @),

e Réacteur adiabatique — AH =@, =0

e On prendra une réaction non athermique : A, H° # 0

Réacteur isobare-
adiabatique

Réaction chimique

Q'

(P)

FI1GURE III.1 — Transformation chimique en réacteur isobare-adiabatique

Par ailleurs, le réacteur étant adiabatique AH = 0 = la totalité de la chaleur échangée par la
réaction sert a échauffer ou refroidir les produits de réaction dans le réacteur, soit :

AH' =Q,=AHT)- &

Ceci est résumé dans le schéma ci-dessous dans lequel on fait intervenir un état intermédiaire
EF’ :

AH =0, =0
EL (P, Ti,ii:()) _—> EF. (P, Tf,af)

o Chemin « fictif »
'— . monotherme
AH AVH éf monobare T,
A4 AH"= J.[Z nC,+C, (réacteur)j -dT
EF’. (P, Ti,af) L\ i

On en déduit en exploitant le cycle ci-dessus que :

AH =AH+AH =0
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CHAPITRE III. LA TRANSFORMATION CHIMIQUE

soit :

Ty

ArHO : gf + / ( Z niCpi(T> + Cprémem> -dT =0

T 1 produits
T; P

La résolution de cette équation conduit a 'obtention de la température 7' atteinte par les pro-
duits réactionnels ainsi que le réacteur (cf TD : calcul d’une température de flamme)

b - Cas des C,(produit) indépendants de T

CAS SIMPLE : si les ), sont indépendants de la température, alors le calcul devient :

ATHO ' ff + ( Z nZCpZ _'_ CPréaCbeur) ' (Tf - j—;) = 0

@ produits

soit :

AHY - &

T, =T, —
! Z (Zz produits niCPi + Cpréacteur)

II Application du second principe a la réaction chimique

II.1  Quelques rappels essentiels : enthalpie libre de réaction

Soit le systéme chimique «génériquey, siege de la réaction chimique suivante :

1
‘V1|A1 + |V2’A2 + 1/1/14,1 + I/Q/A/2 + .
<—

oG
dG = =S-dT +V -dP + |} v (a_n> dé
? ——
1i=Gj

soit & (P,T) = cstes :

oG
dGP,T = Zyi (a—m) df

( ——
wi=Gy

6 o CPGE MPS5. ..



CHAPITRE III. LA TRANSFORMATION CHIMIQUE

que ’on note :

dGpr = AG - d€ (I1L.1)

avec I'enthalpie libre de réaction que 'on définit donc par :

ATG == Z V7G7 = Z Vi (IH.Q)

1

Par ailleurs, nous pouvions écrire avec le jeu de variables (P, T,¢) :

oG
dGP,T = (8_6) - d& (I11.3)

En rapprochant les relations III.1 et 1.3 on obtient la définition suivante de l’enthalpie de
réaction :

oG
AG=— 1114
( 7S >p,T .

I1.2 Evolution spontanée des systémes chimiques - retour sur la fonction
potentiel G

a - Critére d’évolution

HYPOTHESE : évolution spontanée d’un systéme chimique & température 7' et pression P ho-
mogénes = irréversible et donc §5¢ > 0

Reprenons le calcul de la différentielle de G a partir de sa définition :

dG =d(H —TS)=dU + PdV +VdP —TdS — SdT = 0Q) — PdV + PdV + VdP —TdS — SdT’

dG = 6Q + VAP — TdS — SdT
0Q

avec le second principe pour une transformation spontanée : dS = Ea + 08¢ = 6Q = TdS —
>0
T6S¢
on obtient :
dG =TdS —T§SC +VdP — TdS — SdT = VdP — SdT — T§S¢
donc :

... Jean-Laurent GRAYE o 7



CHAPITRE III. LA TRANSFORMATION CHIMIQUE

dG = VdP — SdT — T5S¢

En identifiant ceci de I'expression déja établie dG = VdP — SdT + ), v;p;d§ = VdP — SdT' +
AG - dE

on obtient :

oG
T6SC = —AG-d :—(—) ~dE >0
957 3 9 ) s §

>0

on dégage finalement le critére d’évolution des systémes chimiques avec :

A,G-d§ = 8£ -d§ < 0 & le systéme évolue
9 ) pr

CAS PARTICULIER IMPORTANT : pour le cas des réactions isobares-isothermes, on rappelle que
dGpr = A,G - d§, on retrouve le caractére de potentiel thermodynamique de la fonction G et le
critére d’évolution devient :

dGpr = AG - d€ = (%?) -d€ <0 & le systéme évolue
PT

CONCLUSION : la réaction chimique est a 'origine de la créaction d’entropie.

b - Sens de réaction

Si le systéme est succeptible d’évoluer, on doit avoir A, G - d§ < 0, ce qui permet d’envisager les
cas de figure suivants :

o Si A,G < 0 alors il faut d§ > 0 pour avoir A,Gd¢ < 0 — évolution en sens @

o Si A,G > 0 alors il faut d§ > 0 pour avoir A,Gd§ > 0 — évolution en sens @

o Si A,G =0 soit 5S¢ =0 — le systéme est en équilibre chimique Vd¢

ILLUSTRATION GRAPHIQUE :
Hypothése : (P,T) = cstes =" dGpp = AG -dE <0

8 o CPGE MPS5. ..



CHAPITRE III. LA TRANSFORMATION CHIMIQUE

G
A AG= [aG] !
G(réactif) S oy |
(P,T)=cste | G(produits)
AG =0 =i équilibre
& ~
AG<0 = sens 1 AG >0 = sens 2 &

A retenir :
A (P,T) = cste, la connaissance de A,G permet de prévoir complétement le comportement du
systéme (sens d’évolution ou équilibre).

Cas particuliers : Dans le cas de réactions trés peu avancées (mise en solution acide faible) ou
au contraire quasi-totales (mise en solution acide fort), le profil énergétique devient :

3 %
Réaction tres peu G(produits) G(réactif) Réaction trés
avancée a avancée a
I’équilibre I'équilibre
chimique chimique :
Réaction ~ totale
G(réactif) G(produits)
: > : >
: & g RS
Ee~0 Eem &

I1.3 L’équilibre chimique
a - Expression de A,.G - quotient réactionnel @

On reprend ici la réaction générique d’équation bilan :

... Jean-Laurent GRAYE o 9



CHAPITRE III. LA TRANSFORMATION CHIMIQUE

|V1|A1 + |V2|A2 4+ ... « V{All + l/éAIQ +

NB : on rappelle que p; = pf + RT In a;

L’enthalpie libre de réaction s’écrit par définition :

AG = Z%‘Mz’ = ZVZ' [N?"‘RTmai} - ZWM?—FRTZIHG?

)

soit :

AG = Z vip! +RT In ILa;

—_———
=A,GO

avec A, G% =" vl

v v
ayr X Ay X ...

v |v2]
ayt xay?t x L

AG = vip] +RTn

——
=A,GO

On pose le quotient réactionnel Q :

CLVi X (Ll/é X

. ’ Y
Q -(]l,/l 1 2

= l[Z A

A |v2]

ap ' Xoay X ...

d’ou finalement :

AG(T &) = AGY(T)+ RTInQ(€) loi d’action de masse

b - La constante d’équilibre K°

En situation d’équilibre du systéme chimique, on a

AG(T () =0 & AG'RTInQ(&,) =0
N——
=KO0

avec Q. = Q(&) quotient réactionnel en situation d’équilibre appelée constante d’équilibre du
systéme chimique et notée K°(T).

Soit a retenir

Equilibre du systéme chimique < A,G*(T)+ RTIn K°(T) =0

10 o CPGE MPS5. ..



CHAPITRE III. LA TRANSFORMATION CHIMIQUE

avec | KO(T) = I;a

iequil

Exemple :
mise en solution d’un acide faible = constante K, : AH + H,O » HsO0t A~
. H3;07"] x [A7]
done : K = K, — Ta"  — B3
onc azgqmz [ A H]  Gaot
~~

=1

c - Conséquences

i) Calcul de K°(T) (relation fondamentale!!!)

D’aprés ce qui précéde on a a 'équilibre : A,GY+ RT In K° = 0, ce qui entraine les deux relations
importantes suivantes :

AG(T)
KT)=e RT = f(T)N

REMARQUE - (I1.3) - 1:

La constante d’équilibre K°(T') ne dépend que de T

ii) Nouvelle écriture de A, G - retour sur le sens d’évolution (relation fondamentale!!!)

A,G°(T) = —RT'In K°(T)

donc :

Q)
KO(T)

AG(T,&) = RT'In

INTERPRETATION :
o Q&) < K°(T) "trop de réactifs" = A,G <0 = la réaction se fait en sens 1
o Q&) > K°T) "trop de produits" = A,G >0 = la réaction se fait en sens 2

d - Variation de K°(T) avec T : relation de Van’t Hoff
On a:

AGYT)

0(Ty —
In K°(T) = T

.. Jean-Laurent GRAYE o 11



CHAPITRE III. LA TRANSFORMATION CHIMIQUE

soit :
d[ln K°(T)] _1d AGYT)
dT -~ RdT T
d [(AGYT

ce qui devient compte tenu de la seconde relation de Gibbs-Helmoltz® : a7 (T()> =

A, H°
— =
dlin K°(T)] 1 0 . ,
T = +RT2 A,H”(T)| Relation de Van’t Hoff
Interprétation :

HYPOTHESE : on part d’un systéme a I’équilibre :

o Si la réaction est endothermique, c’est a dire A, H°(T) > 0 :
si T M alors KO(T)  la réaction évolue donc en sens @ en direction du nouvel équilibre et
inversement

o Si la réaction est exothermique, c’est a dire A, H*(T) < 0 :
siT M alors K9(T) N\ la réaction évolue donc en sens @ et inversement

o Si la réaction est athermique, c’est a dire A, H°(T) = 0 alors la température est sans effet sur
I’équilibre.

INTERET : si K°(T}) est connu, alors on peut facilement calculer K°(Th) par intégration en
considérant A, H® ~ cste sur le domaine de température [Ty, Ty (approximation d’Ellingham), soit :

L EUT)  AHTL 1
KNTy) ~ R |T\ Ty

II.4 Cas fondamentaux de I’équilibre chimique
a - Equilibre chimique en phase homogéne

Considérons le systéme suivant en équilibre :

|V1|A1 + |V2|A2 + Vl’A,1 + VQ/AIQ + .

Deux cas :

1. cf chapitre II

12 o CPGE MPS5. ..



CHAPITRE III. LA TRANSFORMATION CHIMIQUE

¢ Reéaction en phase gaz :
Le potentiel chimique d’un constituant ¢ quelconque du systéme en phase gaz s’écrit :

b . : :
i = 4+ RT In po  avec P; pression partielle de ¢

soit une activité : a; = o

La condition d’équilibre en phase gaz s’écrit donc :

Pl/ vyr P2/ Vor
(5)™ < ()"
AG = AGUT) + RT In = o =0
()" > ()"
AS(rT)

ou encore avec P, =x; - P :

2% _Vor Avyg
AG = AGT) + RT In 20702 <P> ~0

v |val Po
Ty X Ty

K x

avec : Agv = vy + vy + oo — 1] — o] — ...

¢ Réaction en solution :

On rappelle I'expression du potentiel chimique pour un composé soluté i :

C;
pilT) = (T) + RTIn

Ci
soit une activité : a; = — avec C% =1 mol.L1

La démarche est identique au cas précédent, et on obtient la relation suivante :

1% V-
Cy' xCy

2] I
C1 x G
——— ———

+K(T)

A,G° + RT In

b - Equilibre chimique en phase hétérogéne

Sur I’exemple de la dissociation du carbonate de calcium :

CaCO;, = CaOy + COy,

.. Jean-Laurent GRAYE o



CHAPITRE III. LA TRANSFORMATION CHIMIQUE

La condition d’équilibre «générique» s’écrit :

0O X
A, GO + RTIn%C20 = 9C0: _
ACaCO3

soit :

Peo, (&)

0
A, G° 4+ RTIn B0

=0

I1.5 Etat final d’un systéme : réaction totale ou équilibre
a - Equilibre chimique

On considére la réaction en phase gaz & T'= 1100 K d’équation bilan :

CO + HQO — COQ + H2 ntOtgaz
t=0 n n 0 0 2n
Zfequ n— 5 n— 6 5 5
n(l—«) n(l—a«) no na | 2n(donc invariant ici!)

AH® = —41,2 kJmol !

ASY = —42J K~ .mol™!

En approximation d’Ellingham : A,G°(1100) = —41200 4+ 42 - T "2 5 kJmol !
A,GO(1100)

soit : K(1100 K) =e R x 1100 =0, 58
La constante d’équilibre s’exprime par :

D’aprés les tables on tire : {

P(CO3) Pry 2

O(py — _ P9 PO_ _

K(T) = P(CO) Pryo (1 — )2
PO J2Y

soit :

1+ VK°

Conclusion : la réaction est non totale. On parle naturellement d’équilibre chimique.

o 0,43

b - Réaction totale

On considére la réaction de 'acide chlorhydrique sur 'ammoniaque :

HCl + NHy 7' NHf + CI-
On donne pk,(HCIl/Cl™) = —6,3 et pK.(NHf/NH3)=9,2
L’expression de la constante d’équilibre donne :

14 o CPGE MPS5. ..



CHAPITRE III. LA TRANSFORMATION CHIMIQUE

KO — INH{][CIT] Kl (HCl/Cl) — 10% 10155
- [HCI|[NH3] K, NH/NH;) 10792

VE? 1
1+VKO

Le calcul du taux de conversion « donne cette fois : o« =

Conclusion : la réaction est totale.

c - Critére équilibre/réaction totale
D’aprés ce qui précede, on retiendra le critére de caractérisation de 1’équilibre :
o K® << 107 réaction trés peu avancée

o 107 < KY < 10* réaction équilibrée
o K% > 10* réaction totale

III Optimisation des procédés chimiques

III.1 Degrés de liberté d’un systéme a 1’équilibre : variance
a - Principe de calcul

Rappel : les variables de Gibbs (P, T, z;) sont les variables intensives caractérisant ’équilibre
du systéme chimique (cf chapitre I). Si le systéme est polyphasique = on tient compte des z; dans
chaque phase :

Le jeu complet de variables devient : (P, T, {x;}p,, {Zi}py,---)

(QUESTION : combien de paramétres intensifs peut-on librement fixer pour que le systéme fixe
tous les autres une fois ’équilibre établi ?

REPONSE : la variance v!!!

| DEFINITION - (IT1.1) - 1:

Variance : nombre de paramétres intensifs que l'opérateur peut fixer librement pour que
l’équilibre chimique puisse exister. Une fois ces parametres intensifs libres fixés, les autres
prendront naturellement leur valeur (valeur a ’équilibre) une fois ’équilibre atteint.

A RETENIR : On appelle :

X = ((P, T {xito, {Ti} s - - ) le nombre total de paramétres intensifs du systéme

Y = ((Zl zi=1)p,, (> ;i =1)4p,,..., 1ol équilibre) le nombre total de relations entre paramétres intensifs du systéme

... Jean-Laurent GRAYE o 15



CHAPITRE III. LA TRANSFORMATION CHIMIQUE

La variance v est donc définie par : | U — X -Y

b - Exemples et conséquences

O En phase gaz : équilibre v > 2

1
—_—
N2<g> + 3H2<g> <T 2NH3<9>

X — <P7T7 (mNQ;tznyH:g)) = 5
= (Zz x; = 1,loi équilibre> =2

v =>5 — 2 = 3 donc I'équilibre est fixé si 3 paramétres d’état intensifs sont fixés, par exemple :
P, T et zy, la composition initiale.

Ona:

En phase hétérogéne solide/gaz : équilibre divariant v = 2

1
—
C(S) + %02(51) <T CO(Q)

X (P T Ic,JIOQ,ICO ) =
=(>zi, =121, =1, 101 équilibre) = 3

v =15 —3 =2 donc I’équilibre est fixé si 2 paramétres d’état intensifs sont fixés, par
exemple la pression P et la température 7.

On a:

En phase hétérogéne solide/gaz avec 2 phases solides : équilibre monovariant v = 1

—
OU(S) + Og(q) ) CuO

Ol’l g : X (P T (xC’u(cpsoll) x027x0u0(<p80l2))) =5
(Z Tige, = 1 DY Ty = 1, > i Ti, = 1,loi équilibre) =4

v =>5—4 =1 donc I’équilibre est fixé si 1 seul paramétre d’état intensif est fixé, par
exemple la température 7.

CONSEQUENCES : RUPTURE/DEPLACEMENT D’EQUILIBRE :

e Dans un équilibre monovariant v = 1, si on fixe par exemple 7', alors toute modification

d’un autre paramétre, par exemple P entrainera une rupture d’équilibre (hors programme).

16
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CHAPITRE III. LA TRANSFORMATION CHIMIQUE

Exemple : réaction © ci-dessous a 7' fixée.

N|—=

0\ 2
AG = AT+ RTIn (L2 = prm ( Featea)
Po Po,

On impose Pp, > Po,(equ) = A,G < 0 => réaction sens 1 jusqu'a &; =1
On impose Pp, < Pp,(equ) = A,G > 0 = réaction sens 2 jusqu’a £ =0

e Dans un équilibre divariant (v = 2) si on fixe par exemple T, alors toute modification d’un
autre parameétre, par exemple la pression partielle d’'un des gaz entrainera un déplacement
d’équilibre vers une nouvelle situation d’équilibre.

PC’O = Pco(equ.)

Exemple : réaction @ ci-dessous a T fixée et on part de I’équilibre, soit
P002 = P002 (equ)

PCO PO % PCO PO (un) %
AG=AG(T)+ RTIn —= - <—> = RTIn ( 2
( ) PO P02 Pco<€qu) PO2

On impose Poo < Poo(equ) = A,G < 0 = réaction sens 1 jusqu’a nouvel équilibre et Pp, |
On impose Poo > Poo(equ) — A,.G > 0 = réaction sens 2 jusqu’a nouvel équilibre et Py, 1

I1II.2 Déplacement d’un équilibre : critére

Considérons un équilibre chimique quelconque :
|V1|A1 —+ |V2‘A2 + Vl/All + VQIA/Q +

HYPOTHESE : on modifie un parameétre intensif de 1’équilibre x;, P; ou T
CONSEQUENCE : le systéme bascule hors d’équilibre avec :

ATGE =0= AT‘GHE = ArGE +d(ArG)
=0

donec :

A,Gyp =d(A,G)

Par ailleurs, la réaction chimique est a l'origine de la création d’entropie avec :

T6S¢ = —A,Gyp - dé

soit :
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68Y ~ —A,Gpp - dé = —d(A,G) - dé >0

soit le critére d’évolution :

d(A,G)-dE <0 critéere de déplacement d’un équilibre

Ainsi, on peut tirer les régles d’évolution suivantes :
e si d(A,G) < 0 alors d¢ > 0 le systéme évolue en sens @.
e si d(A,G) > 0 alors d¢ < 0 le systéme évolue en sens @.

I11.3 Déplacement d’un équilibre par modification de K°(T) - action de
la température - loi de modération sur la température

HYPOTHESES : on suppose le systéme a (P, {z;}) = cstes. On modifie de dT" la température.

CONSEQUENCES : d’aprés la loi de Van’t Hoff, I’équilibre est déplacé vers une autre valeur de
K(T) :

Appliquons le critére d’évolution :

A,G=AG°+ RT -1InQ)

soit :

9 (A,G° + RT - 1n Q)

d(A = -dT
(A,G) 5T

A 0

d(A,G) = d dTTG AT+ R-InQ-dT = (—A,S°+ RInQ) - dT
=—A,89
0 0
or ATGO — ATHO —T-ATSO N ATSO _ ATTH _ A;G
donc :
AHY  AGO
d(A,G) = (——F—+ —=— + RInQ) -dT

=0 car Q = K%(T)

donc le critére d’évolution devient :

A.HY

d(AG)-dE <0 = — dT - dé < 0

et donc :

AHC - dT - dé >0
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INTERPRETATION - LOI DE "MODERATION" : supposons une augmentation de température soit
dl">0.0n a:
e Si ALH? > 0 = d¢ > 0 = réaction en sens @ i.e. dans le sens endothermique pour faire
"baisser" T
e Si A,H® < 0 = d¢ < 0 = réaction en sens @ i.e. dans le sens endothermique pour faire
"baisser" T

NB : une diminution de température provoque les effets inverses!!!

CONCLUSION : la réaction évolue pour compenser la "contrainte" !'!! (principe de modération
p p p p

NB : ces résultats rejoignent totalement ceux déduits de la loi de Van’t Hoff :

d[an(T)]_+ 1
dT ~  RT?

A H(T)

II1.4 Déplacement d’un équilibre par modification de ()

a - Influence de la pression : loi de Le Chatelier (loi de modération sur la pres-
sion)

La constante d’équilibre K (7T) est une fonction de la seule variable T'; cependant, bien que ne
modifiant pas la valeur de cette constante, la pression peut jouer un role indirect, et influencer la
composition du systéme. On suppose dans le paragraphe qui suit que la température 7' est main-
tenue constante.

APPROCHE QUALITATIVE :
Deux cas :

B Lorsque le systéme chimique total est en phase condensée (solide ou liquide), le
potentiel chimique est indépendant de la pression. La condition d’équilibre chimique :

oG
ArG—a—g—;%‘m—O

associée a une réaction ne dépend donc pas de la pression.

B Lorsque le systéme chimique est en phase gaz ou comporte des phases gaz, la
constante d’équilibre peut s’écrire :

K(T) = K, x <%) >

A T = cste, on a K°T) = cste donc si P est modifiée alors K, varie, la composition du
systéme évolue donc. Le signe de Av va d’ailleurs gouverner cette évolution. Illustrons ceci sur
deux exemples :

= SiAv>0:

... Jean-Laurent GRAYE o 19



CHAPITRE III. LA TRANSFORMATION CHIMIQUE

1
2

Dans ce cas de figure, une augmentation de P entraine que P2V croit ce qui impose une
décroissance de K, la réaction évolue donc en sens @ pour retrouver la situation d’équilibre.

= SiAv <0:

1
SOQ + %OQ ¢ 503 AV:—l/Q
2

Cette fois-ci, d'une augmentation de P découle une décroissance de P2, ce qui impose une
croissance de K, la réaction évolue donc en sens @ pour retrouver la situation d’équilibre.

APPROCHE FORMELLE PAR LE CRITERE D’EVOLUTION :

HYPOTHESE : on fixe la température T' = cste

P Av
Si le systéme passe hors d’équilibre alors A, G = A,.G° + RT In K, (ﬁ) #0.

0A, G
oP

La variation de A, G s’écrit : d (A,G) = -dP = RT - d(In PA")

P
d(AG) = RTAV%

ainsi le critére d’évolution s’écrit :

dP
dATG-d§:+AV~RT?-d§<O donc: |Av,-dP -d¢ <0

INTERPRETATION (LOI DE MODERATION DE LE CHATELIER) :

B si Av > 0 alors une augmentation de pression, soit dP > 0 entraine d§ < 0 = le systéme
évolue en sens @ afin de faire "baisser" la pression, et inversement.

B si Av < 0 alors une augmentation de pression, soit dP > 0 entraine d¢ > 0 = le systéme
évolue en sens @ afin de faire "baisser" la pression, et inversement.

B si Av = 0 alors toute valeur de dP entraine dé = 0 = le systéme est insensible aux variations
de la pression.

b - Influence d’un ajout de constituant gazeux (hors programme)

B Constituant actif (participant a ’équation bilan)
Considérons un systéme gazeux (ou bien un systéme hétérogéne dans lequel on ne tiendra
compte que de Pactivité des espéces gazeuses pour le calcul du quotient réactionnel).

20
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Supposons que 'on ajoute une quantité dn; d’un constituant A;.

On a:
AG=AG"+RTInQ

A (P,T) constants, on obtient par différenciation de cette derniére relation :

dQ P\"
A, G = RT— =1L, [ —
dA, G =R 0 avec () i (P0>

nA
En introduisant la pression partielle de chaque constituant i, soit P, = —P, on a :
n

P Vi P Ayy
=1ILn) | — = | —— II;n’
@ K (nP0> <nP0) \\T,Zi/

M
dn;

dM - N+ M -dN dM dN d d

. . n n

A,.G =RT =RT|—+ —| =RT | -Av,—— —

dA,G =R UN R{MjLN] R ygn—{—ujnj

donc :

dA,G = RT {—Aug% + uj@}
n nj

soit finalement avec n;g=mx;-n:

dA,G = RT [ﬁ - Ayg] dny

HYPOTHESE : on limite au cas simple Ay, = 0 (le cas Ay, # 0 pourra étre traité en TD sur
un exemple concret).

Le critére d’évolution devient :

dAG - de = RTE T ge < g

ZL‘j’)’L

soit puisque dn; > 0 :

l/jdg <0

Ainsi :
¢ l'ajout d'un produit v; > 0 entraine d§ < 0 soit une évolution en sens @.
¢ l'ajout d’un réactif v; < 0 entraine d§ > 0 soit une évolution en sens @.
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B Constituant inerte
Supposons maintenant ’ajout d’'une quantité dn d’un constituant (toujours dans I'hypothése
d’un gaz afin que son affinité soit différente de 'unité) ne jouant aucun rdle dans I’équation

bilan.
On a toujours par différentiation a (P, T) = cstes de 'expression de I'affinité :
dQ
dA,G = RT—
Q
P v; P Avy
=TIInY | — = | — IL.nY
avec () in; (nPO) (nP0> in;

Par la méme démarche que précédemment, et en remarquant que les n; restent cette fois
constants (seul n varie) :

~A
dAG = RT=2%M _ _pppy, o0
n n

Ainsi, le critére d’évolution du systéme s’écrit en tenant compte de dn > 0 (ajout) :

dA,G - d¢ = —RTAVQ%" d¢ <0

soit :

Avg-d§ >0

Ainsi :

¢ Si Ay, = 0 I'ajout n’a aucune incidence sur ’équilibre.
o Si Ay, > 0 I'ajout entraine un déplacement en sens @.
o Si Ay, < 0 I'ajout entraine un déplacement en sens @.

II1.5 Exercices résolus
a- Exercicel:

On consideére 1’équilibre de Boudouard a 819 K
N
Ciop + OOy — 200y

On donne la constante d’équilibre pour cette température K°(819) = 1,32.1072

Dans un récipient vide de volume V' = 22, 4L maintenu a 819 K, on introduit 0, 1 mol de carbone
solide et 1 mol de dioxyde de carbone. Calculer la composition du systéme a I’équilibre, ainsi que la
pression. Pour quel volume (& 819 K) la phase solide disparait-elle ?
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b - Exercice 2 :

Toujours dans le cas de I'équilibre de Boudouard maintenant considéré a #; = 600°C' et & P =
PY =1 bar, on donne A, H® = +174,6 kJ.mol™" (supposé peu dépendant de 6)
Sous quelle pression doit-on travailler & 8y = 650°C' pour avoir la méme composition ?
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