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Théorie VSEPR (co
MPSI/PTSI

Capacités exigibles du BO :
= Représenter les structures de type AX,,, avec n < 6.

= Prévoir ou interpréter les déformations angulaires pour les structures de type AX,E,, avec p+ ¢ = 3 ou 4.



VSEPR est I'acronyme de Valence Shell Electron Pair Repulsion. Introduite dés 1957 par RJ. Gillespie
et RS. Nyholm, cette théorie permet de prévoir la géométrie locale autour d'un atome a partir des
électrons qui I'entourent.

. Principe de la méthode VSEPR

La géométrie d’une molécule n'est pas imposée par le nombre de liaisons échangées par un atome
A que nous appelons atome central, mais essentiellement par la structure électronique de sa couche
de valence. L'atome A est entouré par n atomes X identiques ou différents, et il reste sur A p paires
libres F d'électrons de telle sorte que la molécule ou I'ion peut s'écrire

AX,E, (1)

Gillespie postule que, pour des molécules ne possédant que des liaisons simples, toutes les paires
d’électrons liantes et non liantes se trouvent statistiquement a la méme distance du noyau,
comme si elles se placaient a la surface d’une sphére dont le noyau occuperait le centre. Ces
doublets se repoussent mutuellement et se localisent dans des positions qui minimisent les répulsions
électroniques. llIs sont alors les plus éloignés possible, ce qui forme des figures géométriques réguliéres
inscrites dans un cercle ou une spheére :

e 1 i L b

Pour une espéce comportant des liaisons multiples, Gillespie considére qu’'en premiére approximation,
la liaison multiple se comporte comme une liaison simple.

Il. Géométries possibles

Cf. feuille annexe. Un doublet non liant occupe une place a part entiére de sorte que le modéle
AX,, Ey est grossierement équivalent 3 AX,E, si n +p = m. On justifie ci-aprés la position des
doublets non liants.

Ill.  Moaodification de la géométrie

I11.1 Influence des doublets libres

Les répulsions électroniques différent selon les doublets mis en jeu. Du fait de I'attraction exercée
par le noyau de I'atome X, une paire liante est toujours plus éloignée de I'atome central qu'une paire
libre. D'autre part, en termes de répulsion, on peut classer de la sorte :

répulsion non liant / non liant > répulsion liant / non liant > répulsion liant / liant.

— Cela explique la position des doublets libres : dans les structures type AX4F;, AX3F, et
AX,FEj5 ils sont au niveau de la base triangulaire ; dans les structures de type AX4F> les deux doublets
non liants se retrouvent a 180° I'un de |'autre.

On a également une modification des angles, comme illustré ci-dessous :

i ! Is Tl

o S
A

i = [JiE_5 = 107 i o= |05
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111.2  Influence des liaisons multiples

Les liaisons multiples, constituées au moins de deux doublets d'électrons, sont plus répulsives que
les liaisons simples et sont responsables de la modification des angles de liaison au niveau des atomes
concernés. C'est par exemple le cas pour la molécule d'éthanal, de structure AX3Ey au niveau de
I'atome de carbone : on prévoit une géométrie triangulaire et des angles égaux a 120°, et en réalité on
a un resserrement de I'angle HCH qui vaut en réalité 116°.

111.3 Influence de I'électronégativité

Plus un atome est électronégatif, plus il a tendance a attirer vers lui les doublets liants qu'il partage.
Ainsi, si I'atome central est plus électronégatif que les atomes auxquels il est lié, les doublets liants
correspondants seront plus proches de lui; ils vont s'écarter les uns des autres pour minimiser leur
répulsion : les angles entre les liaisons correspondantes augmentent, comme illustré ci-dessous ot x(N) >

x(P) :

En résumé, la théorie VSEPR de Gillespie permet de déterminer la forme de la molécule, mais compte
tenu des approximations sur lesquelles elle repose, elle ne permet pas de préciser les valeurs exactes
des angles de liaisons qui sont obtenus par des déterminations expérimentales. Elle donne cependant
une bonne indication sur la géométrie d'une molécule, ce qui permet par exemple d'étudier sa polarité.
D’autre part, s'il existe des formes mésomeéres pour une molécule, cette derniére pourra avoir une
géométrie intermédiaire a celles qui viennent d'étre rencontrées.

Chapitre CO - Théorie VSEPR (compléments MPSI/PTSI)
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0.1 Révisions de sup |

1. Quelle est la configuration électronique d'un atome de |'élément situé a la 3e période et a la 15e colonne de
la classification périodique ? On notera cet élément X dans cet énoncé.

2. Quel élément est situé juste au dessus de lui? On notera cet élément Y dans cet énoncé.
3. Donner la représentation de Lewis de I'ion XO3 .

4. Les molécules de XH3 et de YHj3 existent toutes les deux, mais |'ion YOf’l_ n'existe pas. Proposer une expli-
cation.

1. 3e période implique n = 3 maximal, et 15e colonne implique bloc p, et sous-couche p remplie avec trois électrons. D'ou
la structure :
1s% 2% 2p° 35° 3p° 2)
c'est-a-dire Z = 15, c’est le phosphore.
2. Juste au-dessus, avec une structure en 2p3 terminale, il vient Z = 7. La deuxiéme période étant exigible, il faut savoir
qu'il s'agit de I'azote .

3. Représentation de Lewis de PO,>™ : déja on sait que le phosphore posséde 5 électrons de valence, donc au plus il peut
réaliser 5 liaisons : une liaison double et 3 liaisons simples. D'ou simplement :

ol

o
IO ——P——0|

O,
4. Il n'est pas possible de proposer une structure de Lewis respectant la régle de I'octet pour |'atome d’'azote. En effet

dans la structure précédente, le phosphore est pentavalent et est entouré de dix électrons. On pourrait proposer comme
représentation

O

‘ [52) -0

&)
[e]
O]

©O——Z——20I

O

mais elle est sans doute peu probable vu le nombre important de charges formelles.

0.2 Révisions de sup Il

1. (a) Donner le représentation de Lewis des molécules de chlorométhane CH;C/, dichlorométhane CH,C/,,
trichlorométhane CHC/; et tétrachlorométhane CC/,.

(b) On donne ci-aprés le moment dipolaire permanent ||7Z| et la température d’ébullition 6., de ces 4
molécules, qui possédent une géométrie tétraédrique. Proposez une interprétation au caractére polaire
ou non des molécules d'une part, et a I'évolution observée sur 6., d'autre part. On précise que le chlore
est plus électronégatif que le carbone.

Molécule il Oeb
Chlorométhane 1,9 D | -24°C
Dichlorométhane 1,6 D | 40°C
Trichlorométhane 1,1 D | 61°C

Tétrachlorométhane | 0D 77°C

2. Dans la colonne du tableau périodique comprenant |'azote, on trouve également, a la quatriéme période,
I'arsenic As. Cet élément est susceptible de donner les ions arsénites AsO;>~ et arséniates AsO,>".
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(a)
(b)
()

Déterminer en justifiant la configuration électronique de I'arsenic, le numéro atomique et le nombre
d'électrons de valence.

Donner une représentation de Lewis des ions arsénites et arséniates, sachant que chaque atome d’oxygene
n'est lié qu'a I'atome d’arsenic.

Déterminer les nombres d'oxydation de I'arsenic dans ces deux molécules. En déduire I'oxydant et le
réducteur du couple.

3. Donner les structures de Lewis des ions NO," et NO;™.

1.

(a)

(b)

Les formules de Lewis de ces quatre molécules sont :

H H Ce Cr
Ct—C—H ct—Cc—Ce —C—Ct C—Cc—Ce
H H H 14

On constate que seul le tétrachlorométhane est apolaire, ce qui s'explique par le fait que les 4 liaisons polarisées
C-Cl sont réparties de maniere équilibrées autour de I'atome central : la molécule est donc globalement apolaire.
En revanche, dans les autres molécules, les liaisons C-Cl sont plus polaires que les liaisons H-CI, et les charges +
et - n'ont pas leur barycentre au méme endroit. Ces molécules sont donc polaires.

De plus, on constate que la température d'ébullition évolue en sens inverse par rapport a la valeur du permanent
de ces molécules : on peut donc supposer que les interactions entre moments dipolaires permanents (interaction
de Keesom) ne sont pas les interactions intermoléculaires prépondérantes dans ces espéces chimiques, et qu'il
existe d’autres interactions basées sur le caractére polarisable de ces molécules (interactions de Debye et London)
qui prédominent : en effet, plus une molécule est grosse (ce qui est le cas avec davantage d’atomes de chlore),
plus elle est polarisable : les interactions de Van der Waals augmentent donc, ce qui induit une température
d'ébullition plus élevée.

On attend ici davantage qu'une lecture du tableau : il faut expliquer, raisonner, analyser!
En aucun cas juste commenter que les valeurs changent...

L'arsenic appartient a la quatrieme période : le nombre quantique principal n le plus grand pour ses électrons
sera donc n = 4. De plus, appartenant a la méme colonne que |'azote, sa structure électronique se termine donc
par p?, comme |'azote. On peut donc établir la structure électronique :

1s? 252 2p% 3s% 3p° 4s? 3d'0 4p3

Son numéro atomique est donc Z = 33 et elle posséde 5 électrons de valence.

L'arsenic n'obéit pas nécessairement a la régle de I'octet car il est situé plus bas que la deuxieme ligne dans le
tableau périodique. On peut donc proposer les structures suivantes :

—_© —©
Ie} Ie}
—_© _©O _©o ‘ _©
0—As—O0I 10— As—0
\O/

3. Attention a bien respecter la régle de I'octet pour I'azote comme |'oxygéne. On a donc respectivement :

P @ . =© e _o
{0=N=—0, 10— N—0l

\O/

Chapitre CO - Théorie VSEPR (compléments MPSI/PTSI)
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0.3 Révisions de sup Il : gaz hilarant

Le protoxyde d'azote N,O posséde un moment dipolaire ;1 = 5,6-10731 C-m~1,

1. Parmi les formes de Lewis suivantes, déterminer et justifier les formes acceptables. Quelles sont les deux formes
les plus probables?
&)

_6 S — — D
IN—N=0|

2. Comment appelle-t-on les différentes représentations de Lewis d'une méme molécule ?

3. Expliquer en quoi chacune des deux représentations choisies ne rend pas compte de la valeur du moment
dipolaire de la molécule. On donne la longueur moyenne des liaisons dans la molécule : d = 120 pm.

4. Que peut-on en déduire concernant la représentativité de chacune des deux formes déterminées a la question

67
e & o __ o N
1. Les formes les plus acceptables sont :IN==N——0I et N==N==0, : ce sontes seules a respecter la
regle de I'octet et dont les charges formelles sont correctement calculées. La forme (N=—=N==0, est incorrecte
quant aux charges formelles car celle de I'azote de gauche devrait étre 5 — 6 = —1 et celle du milieu 5 —4 = +1; les
formes <O —N— N, et <N —0 7N> ne respectent pas la régle de I'octet. On peut également calculer
les charges formelles des molécules acceptables, et I'on obtient bien ¢cp(N) =5 -4 =+1et cp(0O) =6 —-7=—1

2. Il s’agit de formes mésoméres.

3. On a dans les deux représentations choisies les barycentres des charges positives et négatives qui sont séparées d'une
distance d correspondant a la longueur de la liaison. Par conséquent le moment dipolaire est de I'ordre de e X d =
1,61071° x 1201071 ~ 2107 C-m ™!, ce qui est deux ordres de grandeur plus grand que celui donné dans I’énoncé.

4. On peut donc en conclure, au vu de cette différence d’ordre de grandeur, et du fait que les moments dipolaires dans
chaque représentation choisie a la question 6 sont en sens opposé, que les deux représentations sont équiprobables
, et la superposition des deux états conduit a3 un moment dipolaire moyen beaucoup plus petit que celui de chaque
représentation prise séparément.

0.4 Quelques géométries et polarité

En s'aidant de la classification périodique et du tableau VSEPR, prévoir la géométrie et la polarité des molécules
ci-dessous :

ClOo;~, NO;™, PO, CO(NH,),

Pour les éléments soufrés H,S, SO, et SO, prévoir la géométrie et la polarité.
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Questions de cours :

= Grandeur molaire partielle, grandeur de réaction et expression. Expliquer I'introduction de ces grandeurs pour
calculer des variations d’enthalpie.

= Etats standard, états standard de référence, réactions de formation et exemples.

= Calcul de A;H® via la loi de Hess ou via les énergies de liaison sur un exemple au choix du khélleur.
Présentation de la méthode de calcul de la température de flamme adiabatique.

Capaates exigibles du BO :

= Déterminer I'enthalpie standard de réaction a I'aide de tables de données thermodynamiques et de la loi de Hess.

= Estimer I'ordre de grandeur d'une enthalpie standard de réaction a partir des énergies de liaison.

= Déterminer le transfert thermique entre le systéme en transformation physico-chimique et le milieu extérieur.

= Evaluer la température atteinte par un systéme siége d'une transformation physico-chimique supposée isobare et
réalisée dans un réacteur adiabatique.



La pression intérieure
peut cependant varier
dans des états inter-
médiaires, mais sera
égale a Py a I'état ini-
tial et final.

Dans le cadre du programme de PSI, on se limite aux réactions chimiques monobares, c’est-a-dire
que la pression extérieure reste constante, notée P, . Dans ce cadre, on a montré en premiére année
que |'utilisation de I'enthalpie était la plus appropriée, en particulier car le premier principe appliqué a
un systéme immobile et sans interaction peut s'écrire simplement AH = ). L'idée de ce chapitre est
de pouvoir exprimer simplement la variation d'enthalpie lors d'une réaction chimique, ce qui permet
ensuite de connaitre le comportement thermique (production ou consommation d'énergie thermique via
le signe de Q).

On pourrait, pour chaque transformation existante, tabuler la valeur de () ou AH, mais on préfere
tabuler un nombre plus restreint de paramétres que I'on va introduire.

I. Grandeurs de réaction

Dans cette partie, on s'intéresse a un systéme thermodynamique siége d'une réaction chimique (ou
d'un changement d'état) mettant en jeu N constituants A; dont les quantités de matiére sont notées
n; -

avec v; les coefficients steechiométriques algébriques (> 0 si produit, < 0 si réactif).

1.1 Grandeurs molaires partielles

Soit X une grandeur extensive (U ,V ,H , etc.) du systéme. A priori cette grandeur dépend de T,
P, et des différentes quantités de matiéres {n;}, notée pour simplifier X (P, T,n;).

/—( Grandeur molaire) |
On définit la grandeur molaire partielle du constituant A;, grandeur intensive notée
Xm,j(P,T,n;) par :

0X 0X
* de‘(P,T, ’I’Ll) = <7a ] = 78 ] (12)
n] PTnyg-; n]
Pour un constituant pur, la grandeur molaire partielle est appelée grandeur molaire du
constituant pur et est notée X} (P, T) = o indépendante de n car X est extensive.
n
A J

En général X, ; # X, ;. Par exemple un mélange d'eau et d'éthanol conduit a un volume différent
de la simple addition des volumes ajoutés. En effet, Vi . = 45 mL-mol™", mais dans un mélange
de fraction molaire en éthanol zeth = 0,2, Vineth = 37,7 mL-mol~! du fait des interactions avec
le reste du mélange.

Dans le cadre du programme, nous supposerons que les mélanges sont idéaux et assimilerons les gran-

deurs molaires partielles d'un composé a ses grandeurs molaires de corps pur, X (P,T) = X (P, T).

1.2 Identité d'Euler

On peut exprimer la grandeur X extensive via les grandeurs molaires partielles :

~{ Identité d’Euler) \
Pour une grandeur X (P, T, n;), l'identité d'Euler s'écrit :

* X(P,T,ni) = niXmi(P,T,n;) (1.3)

Dans le cas d'un corps pur, on trouve simplement X (P, T,n) = nX (P,T)

2 Lycée Clémenceau — PSI* — E. Van Brackel



La démonstration est assez simple. Partant du fait que X est extensive, X(P,T,\n;) =
AX (P, T,n;). Si on dérive partiellement par rapport a \ :

aX) d(An:) _
= X(P,T,n;) Xm,ing 1.4

En particulier pour I'enthalpie : H(P,T,n;) an m,i(P,T).

1.3 Grandeur de réaction

Lors de I'étude de la cinétique de réaction, on a vu qu'il n'était pas trés pertinent d'utiliser les
quantités de matieére comme variables, mais plutot I'avancement & ou I'avancement volumique x,
si les quantités de matiére initiales sont fixées. En effet, pour chaque constituant n;(t) = n? + €,
donc X(P,T,ny,n2,n3,...) = X(P,T,&). Si on différencie X selon les deux jeux de variables :

X
" AX = S5dP+ o —dT+Z n; = —dP—I— —dT+Z z/ldf (1.5)
0X 0X
t dX = ——dP + —dT —d 1.
¢ ap 0 T or T+ ek (1.6)
soit par identification 8—2{ Z gn)i
r—( Grandeur de réaction) N

. 0X
On définit la grandeur de réaction associée a X par A, X = 875 Elle s'exprime en fonction

des grandeurs molaires :

X = viXm; (1.7)

Par exemple pour I'enthalpie, A, H(P,T) ZVZ m,i (P, T).

Ne pas confondre la notation AH correspondant a une variation d’enthalpie avec
A H I'enthalpie de réaction.

Propriété

Si une réaction (A) est combinaison linéaire de deux réactions (B) et (C) de la forme
(A) = a(B) + B(C) alors A, X 4 = aA Xp + A X

Mais quel est I'intérét ? Lorsqu'une réaction se fait a T et P constantes, on a alors dH = A, Hd¢
soit
% &r
AH=Q= [ AHIE=AHE - §) (1.8)
&i

en effectuant I'hypothése que A, H est indépendante de &.

Il. Etats et grandeurs standard

Comme on ne peut pas tabuler toutes les grandeurs intéressantes (enthalpies molaires partielles,
volumes molaires partiels, etc.) a toutes les températures et pressions, on se contente en général de le
faire dans certains états particuliers fixés par convention.

Chapitre C1 - Application du premier principe a une transformation physico-chimique



1.1 Etats standard

r—( Etat standard d’un composé}
L'état standard de tout composé est toujours défini a la pression standard P° = 1bar. Il
n'existe pas de température standard. L'état standard a la température 7" d'un constituant
physico-chimique est |'état réel ou hypothétique défini comme suit :

* = composé gazeux : pur, sous forme de gaz parfait, a la température T';
= composé liquide, solide, ou solvant : pur, a la température T';

» soluté : seul en solution, dont la concentration est extrapolée a ¢® = 1mol-L71,
dans lequel on néglige les interactions entre particules du soluté (comme c'est le
cas a dilution infinie), a la température T' (état hypothétique).

Par exemple pour H,O(g) a 25°C, on peut lui associer un état standard : H,O(g) a 25°C, a la
pression P° et le gaz est supposé parfait. Cet état est ici hypothétique car a cette pression et cette
température, c'est la phase liquide de I'eau qui est stable.

un exposant en forme de rond o, a ne pas confondre avec 0, par exemple I'enthalpie

: Dans le cadre des états standard, les grandeurs thermodynamiques sont notées avec
standard de réaction s'écrit A, H°.

11.2 Etats standard de référence

On a vu qu'il existait des états standard réels ou hypothétiques. Parmi les états standard d'un corps
pur, il en est un qui sera qualifié de référence :

Etat standard de référence}

L'état standard de référence d'un composé a la température 7" est |'état standard du corps
pur le plus stable thermodynamiquement a la température T' et a la pression P°.

Par exemple :

= le fer 3 25°C aura pour état standard de référence le fer solide sous sa forme a (cubique
faces centrées) a la température de 25 °C et pression P°;

* = pour tous les éléments autres que les gaz nobles, dont le corps simple a une température
d'ébullition inférieure a 25 °C a la pression P°, I'état de référence est le gaz parfait diatomique
sous 1 bar, quelle que soit la température. C'est le cas pour les éléments hydrogene, azote,
oxygene, fluor et chlore;

= le carbone est, a toute température, sous forme cristalline graphite, solide.

1.3 Réaction de formation

Réaction de formation)

On appelle réaction de formation a la température T' d'un composé physico-chimique A la
réaction de synthése d'une mole de ce composé a partir de ses éléments constitutifs pris dans
leur état standard de référence. Le coefficient stcechiométrique de A est choisi égal a 1.

Par exemple pour NH; : 3N, (g) + 2H,(g) = NHs(g)

Exercice
R Ecrivez la réaction de formation de H,O(¢) et CO,(g).

H,(g) + 304(g) == H,0(¢) et C(graphite) + O,(g) == CO,(g).
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Grandeur standard de formation)
On appelle grandeur standard de formation d'un composé physico-chimique A dans son
état standard a 7', notée Ay X la grandeur de réaction de la réaction de formation de ce
composé.

Par exemple I'enthalpie standard de formation du CO,(s) se note AyH¢, ) et correspond a
2
I'enthalpie de réaction standard de formation d’une mole de CO,(s) a la température T' considérée.

Propriété

En conséquence de la définition de la réaction de formation, la grandeur standard de formation Pour le cas particu-
d'un élément pris dans son état standard de référence est nulle. lier des ions, on pose

par convention que
les grandeurs stan-

. . . dard de formation de
I1l. Enthalpie standard de réaction Fion H sont nulles.

I1l.1 Approximation

Dans le cadre du programme de PSI, on considére que tous les gaz sont parfaits, et on néglige
I'influence de la pression sur les constituants en phases condensées (liquides ou solides) ou en solution
(soluté et solvant). Par conséquent pour un corps pur :

Hyi(P,T) =~ Hi(P°,T) = Hy, ;(T) (1.9)
et donc A,H(P,T) ~ A,H°(T). On va donc s'attacher dans la suite a savoir exprimer A, H°(T).

111.2 Expression de A, H° via la loi de Hess

~— Loi de Hess ~

Pour une réaction quelconque, I'enthalpie standard de réaction s'exprime en fonction des
enthalpies standard de formation des réactifs et produits via la loi de Hess :

AH(T) = viAH(T) (1.10)

. J

Exercice
Calculer I'enthalpie standard de réaction de la réaction de combustion du butane en phase gazeuse :

C4Hio(g) + 5 02(g) == 4 COx(g) + 5 H20(g) ()
. .| Espéce | C4Hio(g) | O2(g) | CO2(g) | H20(g) |
On donne @ 298K - =X e (dmol 1) | 1262 | 0 | 3035 | 2418 |

D’aprés la loi de Hess, A, H° = —2658,8 kJ-mol~1.

Démonstration dans ce cas particulier. Les réactions de formation standard des produits et
réactifs sont :

4 C(graph) +5 H2(g) = C4H10(g) (a) AfH&;Hlo
Oz2(g) == Ozg) (b) AsHg, =

C(graph) + OQ(g) = COQ(g) (C) AfHéOQ

Ha(g) + 3 O2(8) == H20(g) (d) A¢Hg,o

Et (r) = 5(d) + 4(c) —?(b)—(a).

H étant une fonction d’'état, sa variation ne dépend pas chemin suivi, on peut donc décomposer la
transformation de I'état initial A a I'état final B en passant par un état intermédiaire C' correspondant
aux états standard de référence de chaque élément.
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On définit en toute
rigueur cette enthal-
pie standard de dis-
sociation a une tem-
pérature de 0 K mais
elle est quasiment la
méme a 298 K.

A:| CyHio(g) + L2 Os(g) —> B :| 4 COx(g) + 5 Hx0(g)

Inverse des réactions de for—\l/ Tréactions de forma-
mation standard tion standard

C:| 4 Cgaph) + 5 Ha(g) + 1*23 O2(g)
Onaalors AHys g =Hp—Hs=AHas_,c+AHc_4 6]

Avec T' = cte, on a AH = ¢ x AL H®, ce qu'on peut appliquer :

= 3 la transformation A - B : AH, ,g =& X AH®,

= 3 A — C, au cours de laquelle se produisent les réactions inverses des réactions de formation
standard de chaque réactif :

13
AHA_K; = 7AHC_>A = 7(5 X AfHale + ?g X Angz) (111)

= 3 C — B au cours de laquelle se produisent les réactions de formation des produits :

AHe = 46 x AfHEo, +5¢ x AtHS o (1.12)
On injecte ces 3 expressions dans (1) :

o o 13 o o o
ArH == _AfHC4H10 - ? X Af}[o2 +4 X AfHCOQ + 5 X AfHHzO
= Zl/i X AfHZ-O

I11.3 Expression de A, H° via les énergies de liaison
a) Définitions
On considére une espéce chimique XY, X et Y pouvant étre des atomes ou des groupements
d'atomes, reliés par une liaison qui peut étre simple ou multiple.

L'enthalpie standard de dissociation de la liaison A4is H°(X —Y) est I'enthalpie standard de la
réaction suivante :

XY () == X%+ Y

Cette grandeur ne dépend pas que de la nature des atomes qui sont directement reliés mais aussi
du reste de la molécule.

Par exemple, pour (CH3)3C-H = (CH3)3C® + H*, AgisH® = 404 kJ.mol~!

alors que pour HC=C-H = HC= C*® 4+ H®, AqisH® = 556 kJ.mol~1.

On appelle alors énergie de la liaison XY, notée Exy, la valeur moyenne des enthalpies de
dissociation de cette liaison, calculée sur un ensemble de composés comportant cette liaison.

b) Enthalpie standard de réaction et énergies de liaison

Sur le méme principe qu’avec la loi de Hess, pour calculer la variation d’enthalpie entre I'état initial
A et I'état final B d'une réaction chimique, on peut passer par un état intermédiaire C' ol les molécules
sont atomisées.

Pour une réaction en phase gazeuse, on a AH® = E Eljaisons rompues — § Elaisons formées

On n’obtient ainsi qu'un ordre de grandeur puisque les énergies de liaison ne sont que des moyennes.
Sur le méme exemple que précédemment :

A:| CHiole)+ 2 0x(e) | —  B:| 4C0s(g) + 5 H:0(g)

atomisation \l, Tformation des liaisons

C:| 4C*(g) + 10 H*(g) + 13 0°*(g)
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Figure 1.1 — Energies moyennes de liaisons simples
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Figure 1.2 — Energies moyennes de liaisons multiples

o 13 6 -1
AH®° ~3Ec_c + 10Ec_q + ?Eo:o —8Ec—0 — 10Eo-n = 2,2:10° J-mol (1.13)

du méme ordre de grandeur que ce qui a été obtenu précédemment via les enthalpies standard de
formation.

111.4 Influence de la température et approximation d’Ellingham

Déterminons dans un premier temps l'influence de la température sur A, H*®, et donc sur |'enthalpie
molaire partielle Hy, ;° :

dAH® d o
T = 1T (Z z/iHm,Z) (1.14)
Par définition de la capacité thermique des constituants pris dans leur état standard, on a d}n’i =
om,i- On aboutit a la loi de Kirschhoff :
dA H° o o
7 = AC = Z Vi i (1.15)
Par conséquent :
T>
AHC(Ty) = AVHC(TY) +/ A Co(T)dT (1.16)
T

Cependant, on utilise trés couramment |'approximation suivante qui permet de tabuler les grandeurs
thermodynamiques a 298K :

On utilise ici une déri-
vée droite, car la pres-
sion est fixée a P°.
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®

,—( Approximation d'EIIingham} <
Si l'intervalle de température considéré est étroit, en I'absence de changement d'état de
I'une des especes, on peut négliger les variations d'enthalpie standard de réaction avec la

% | température :

AL H(T) ~ cste (1.17)

approximation connue sous le nom d'approximation d’Ellingham.

(. J

111.5 Influence des changements d’état sur A H°

Lors d'une réaction ou un constituant A de coefficient steechiométrique algébrique v subit un
changement d’état, on introduit I'enthalpie molaire standard de changement d'état :
— H°

m,avant

A H® = H]

m,apres

(1.18)
traduisant le fait que I'enthalpie molaire partielle du constituant Ay, est discontinue lors d'une variation

de température au voisinage de la température de changement d'état, comme illustré ci-dessous avec
ou sans |'approximation d'Ellingham :

[o]
Hm
A réalité

AgpH®

]

approximation

Y

T

ch

Cela a alors une répercussion sur I'enthalpie standard de réaction, qui posséde également une disconti-
nuité lors du changement d'état :

A(ArHO) = U A HE (1.19)

Exercice

Considérons la réaction d’'oxydation du plomb 2 Pb(¢) + O,(g) == 2PbO(s). Ecrire I'expression de
I'enthalpie standard de réaction associée. Données : A¢H°(PbO(s)) = —219kJ-mol~1, Ags H°(Pb) =
4,8kJ-mol 1.

Le plomb solide et le dioxygéne étant dans leur état standard, leur enthalpie de formation est nulle.
Par conséquent en utilisant la loi de Hess et ce que I'on vient de voir concernant les changements
d'état :

AH® = 2A¢H®(PbO(s)) —2Aps HO(Pb) = —447,6 kJ-mol ™! (1.20)
—_———

A, H° avant chgt d’état

On utilise également couramment I'enthalpie massique de changement d'état, notée couramment
Ech ou Achho.

IV. Effets thermiques pour une transformation isobare

Cette section propose un bilan de I'ensemble du chapitre, avec quelques applications concrétes.
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IV.1 Variation d’enthalpie lors d’une réaction chimique

Dans le cadre du programme, on se place dans le cadre de transformations isobares et isothermes.
Avec les approximations précédemment faites, on peut exprimer la variation d'enthalpie lors d'une
réaction chimique afin de calculer le transfert thermique :

Q=AH=§NAH® (1.21)
avec &y I'avancement final de la réaction. Ainsi selon le signe de A, H° :
= si A H® > 0, la réaction est endothermique et il y a consommation d'énergie thermique;
= si A H® <0, la réaction est exothermique et il y a production d'énergie thermique;
= si A, H® =0, la réaction est athermique.
De la méme facon lors d'un changement d'état :
* Q=AH =nAyH® (1.22)

avec n le nombre de moles de I'espece qui subit le changement d’'état.

IV.2 Application : température de flamme adiabatique

Dans un réacteur isobare et isolé thermiquement de I'extérieur, on s’intéresse a la combustion de
no(CH,) = ng moles de méthane, avec la quantité d'air juste suffisante pour étre dans les proportions
stoechiométriques :

CH,(g) +204(g) == CO,4(g) +2H,0(g) (1.23)

d'oit n(0y) = 2no.

Lorsqu'on utilise de I"air, et non simplement du dioxygene, il est absolument essentiel
! de prendre en compte le diazote. Ici n¢(O,) = 2ng et donc ng(Ny) = 4ng(0,) =
8n0.

On suppose la réaction totale. La température initiale est 77 = 298 K et on cherche la température
finale T sachant que la réaction est adiabatique. On dispose pour cela des enthalpies standard de
formation a la température initiale et des capacités thermiques molaires a pression constante de tous

les composés (supposées indépendantes de la température).
L'idée est d’élaborer un cycle thermodynamique en 2 étapes :

= premiere étape : réaction isobare et isotherme a 17 ;

= deuxiéme étape : changement de température de 77 a Tp.
Cette méthode est pertinente dans la mesure ou I'enthalpie est une fonction d'état.
T] TF
CHy(g) +20x(g) + (Na(g)) COx(g) + 2H2O(g) + (N2(g))
U 2n0 8”0 N 271/0 8n0

1 2

* COx(g) + 2H,0(g) + (Na(g))
Ng 2ng 8ng

17

La transformation étant isobare et adiabatique, AH = 0, et comme H est une fonction d’état,
AH = AH; +AH; =0, avec

« AH, = ngrHo = gmaxArHo = nOArHO ,
» AHy = (ngCpm(COy(g)) + 2n0Cp m(Hy0(g)) + 8n0Cp m(N2(2)))(TF — T1);

Chapitre C1 - Application du premier principe a une transformation physico-chimique



Ainsi

AH®
T =Ty — d (1.24)
. Cp.m(CO4(g)) + 20, m(HyO(g)) + 8Cp,m(Ny(g))

soit, avec A H®° = ArH°(CH,(g)) + ArH°(CO4(g)) — 2A:H?(04(g)) — ArH°(CH,(g)), on
On. WIRES G2 la obtient numériquement Tp = 2,2-103 K, cette derniére étant couramment appelée température
allaeL de. temperz?— de flamme (adiabatique).
ture est bien cohé- Quelques critiques a cette modélisation :
rente avec le signe de
A.H°, elle augmente = |"approximation d'Ellingham n’est sans doute plus vérifiée au vu de I'augmentation importante de
bien si AJH° < 0, température ;
et dimi-nue dans le cas = |'approximation que la capacité thermique des corps ne dépend pas de la température est certai-
contraire. nement imparfaite ;

= il faut tenir compte a priori de la capacité thermique du réacteur, ce dernier chauffant;

= au vu des températures atteintes, |la transformation ne peut pas étre rigoureusement adiabatique.

Néanmoins cela permet d'obtenir un ordre de grandeur pertinent. Notons qu'inversement, la connais-
sance de la température finale et des capacités thermiques permet d'obtenir la valeur de I'enthalpie
standard de réaction (de dissolution, de changement d’état, de simple réaction, etc.).
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1.1 Combinaison linéaire de réaction chimique

Les particules de carbure d’aluminium AlyCs finement dispersées dans une matrice d'aluminium améliorent ses
performances mécaniques : elles réduisent la tendance du matériau a fluer.

On considere les réactions suivantes : 3C+4A = ALGs (1)
10,+CO0 = (O, (b)
C+0, == CO; (c)
30, +2A = AlLOs (d)
Réaction (a) | (b) (c) (d)

Données : Enthalpies standard de réaction :

AH°(T) (kJ.mol-1) | 2559 | -283 | -393,5 | -1675,7

1. Montrer que la réaction (1) peut étre considérée comme une combinaison linéaire des réactions (a), (b), (c) et
(d).

2. En déduire I'enthalpie standard de réaction de la réaction (1). La réaction est-elle endo- ou exothermique?

3. On fait réagir n = 1 mol de C avec n = 1 mol de Al selon la réaction (1). La réaction est totale et se fait a la
température T' et a la pression P° constantes. En déduire la chaleur dégagée par la réaction.

1.2 Combustion de I’éthanol

On considere la combustion de I'éthanol liquide en dioxyde de carbone et vapeur d’eau selon I'équation (1) :

Calculer I'enthalpie standard de cette réaction et comparer avec la valeur expérimentale déterminée par calorimétrie :
A H® = —1365kJ-mol 1.

Données : Enthalpie standard de vaporisation de I'éthanol : Ay, H° = 43,0 kJ-mol~1.
CC|CH|CO|]O-H|C=0|0=0
347 | 414 351 464 741 498

Energies de liaison (kJ.mol™1) :

On utilise les enthalpies de liaison ainsi que I'enthalpie standard de vaporisation de I'éthanol (il faut partir d’éthanol gazeux) :
AH® = (3Bo_q, +5B0 1 + Ec—c + oo + o) — (4Bc—q + 6o 1) + Avap H® = —979kJ:mol " (1.25)

On constate ainsi une grandeur différence avec la valeur expérimentale : bien que des incertitudes expérimentales puissent étre
possibles (surtout en calorimétrie), on constate ici le biais de I'utilisation des énergies de liaisons, qui ne sont pas les énergies
de dissociation des liaisons dans les molécules mises en jeu, mais bien une moyenne générale sur un grand nombre de composés
comportant cette liaison.

1.3 Grillage de la blende

L'élément zinc est présent sur terre sous forme de sulfure de zinc ZnS. La premiére étape pour obtenir du zinc
métallique est le grillage de ZnS pour obtenir de I'oxyde de zinc :

ZnS(s)+ § Oa(g) = Zn0(4)+505(s)
Cette réaction est réalisée a 1300 K.
1. Calculer I'enthalpie standard de la réaction de grillage a T' = 1300 K.
2. Calculer la chaleur dégagée par le grillage d’'une mole de ZnS a pression constante.

3. A partir de la chaleur dégagée calculée a la question précédente, calculer la température a laquelle serait porté
un mélange stoechiométrique des réactifs contenant une mole de blende (ZnS) et suffisamment d’air initialement
a 298 K. La réaction est-elle alors auto-entretenue ?

4. En réalité le minerai n’est pas pur et contient une gangue constituée par de la silice SiOs. Quelle doit étre la
teneur minimale du minerai en ZnS pour que la réaction soit auto-entretenue ?

Chapitre C1 - Application du premier principe a une transformation physico-chimique
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COmpOSé ZnS(S) ZnO(Z) SOQ(g) Og(g) Ng(g) SiOQ(S)
Données : | AfH°(298 K) (kJ-mol~T1) | -202,9 | -348,0 | -296,9 | 0 0 -
Cpm® (J-mol~1.K™T) 58,1 51,6 51,1 | 342 [ 30,7 | 725
1.4 Température de flamme

Dans une pile a combustible a hydrogéne, le dihydrogéne réagit avec du dioxygéne, produisant de I'eau.

Dans un réacteur isobare, une mole de dihydrogéne réagit avec de I'air (20 % O,, 80 % N,) en proportions
stoechiométriques selon la réaction totale suivante :

1 —
Ha(g)+ 5 Oz2(9= H20
Les réactifs sont initialement a 298 K. La transformation est supposée adiabatique.
1. Déterminer la composition du mélange a I'état final.

2. Calculer la température finale en supposant que I'eau reste liquide. Commenter.

3. Calculer alors la vraie température finale.
Données : A¢H®(Hy0y), 298 K) = —285,8 kJ-mol ™!, Ay,ph°(H,0,373K) = 2258 kJ-kg™*.

Espéce NQ(g) HQO(@) HQO(g)
Co o (mol TK1) [ 291 | 7572 33,6

1.5 Validité de I’'approximation d’Ellingham

Les grandeurs molaires standard (enthalpie de formation A¢H®, capacité thermique molaire) du carbone et de ses
oxydes a la température Ty = 298 K sont indiquées ci-dessous.

Composé Oa(9) | Clgn | COgq) | COxg)
ArH® (kJ-mol 1) 0 | 0 [-1105 | -3935
Com (JK Tmol 1) | 346 [ 850 | 291 | 37,1

1. Déterminer A, H°(T = 298 K) pour la réaction 2 Cs) + Oz(g)= 2 COyq puis A H°(T = 1500 K).

2. Evaluer I'écart relatif entre ces deux valeurs. Conclure.

1. Appliquons la loi de Hess :
AH®(T = 298K) = 2A¢H°(CO) — 0 = —221 kJ-mol ™ (1.26)

puis utilisons les capacités thermiques des composés :
AH®(T =1500K) = A H°(T = 298K) + A,C} (1500 — 298) (1.27)

avec
ACF =205 1, (CO) — CF 11(04) — 207 1 (C) = 6,6 J-KH-mol (1.28)

P

d'oll A, H°(T = 1500K) = —213 kJ-mol .

2. On a un écart relatif de 3.6%, donc I'approximation d'Ellingham est ici valable (dans la mesure, rappelons-le, ot il n'y a
pas de changement d'état).

1.6 Combustion du gaz naturel

La réaction de combustion du méthane CHy () + 2 Og(5) = CO2y) + 2H20(y) est d’enthalpie standard de réaction
A H® = —890,2 kJ-mol~1 a 208 K.

1. On introduit 1,0 L de méthane dans une enceinte maintenue a pression constante P°. Calculer la chaleur dégagée
par la combustion de ce litre de méthane a 298 K.

2. L'unité tep (tonne équivalent pétrole) correspond a I'énergie libérée par la combustion d'une tonne de pétrole
sous 298 K et 1 bar : 1 tep = 42.10%J. Quelle est la masse de méthane dont la combustion libére la méme
énergie dans les mémes conditions ? Commenter.

On considére maintenant que la réaction se déroule dans une enceinte isobare calorifugée. Lors de réaction de
combustion de méthane, I'eau est a présent obtenue a I'état gazeux.
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3. Déterminer la température finale atteinte par le mélange gazeux, les réactifs étant introduits dans les proportions
stoechiométriques a la température initiale de 298 K, si I'oxydation se fait uniquement avec du dioxygene.

4. Méme question si I'oxydation se fait dans |'air.

5. Le méthane peut aussi s'oxyder selon la réaction d'oxydation incomplete CHy ) + % O2(y) = COy) + 2 H20
d’enthalpie de réaction A, H° = —533,3 kJ.mol~!. Quels sont les inconvénients majeurs de cette réaction ?

Données :
Enthalpie massique de vaporisation de I'eau 3 373 K : A,,,h°(H,0,373K) = 2258 kJ-kg*.

COmpOSé Ng(g) Oz(g) COQ(g) HQO(g) HQO(g)
Com (K Tmol™) [7203 | 294 | 46,7 33,6 752

1.7 Résolution de probleme : consommation d’une voiture

Estimer la consommation de carburant d'une voiture roulant 3 90 km.h~!, exprimée en litres pour 100 km. Données

= expression de la force de trainée exercée par un fluide sur un solide : F' = %pvQSCI ol p est la masse volumique
du fluide, v la vitesse du solide. S est la section du solide projeté dans la direction du déplacement, C, est un
nombre sans dimension caractéristique de la forme du solide, de I'ordre de 0,3 pour une voiture classique.

= enthalpie de vaporisation de I'octane : Ay, H° = 30 kJ-mol~!, densité 0,72

= énergies de liaison données (cf. cours par exemple).

Un moteur thermique convertit I'énergie thermique @ recue par la réaction de combustion en énergie mécanique Emec
nécessaire pour compenser les frottements. Ainsi

= d'un point de vue mécanique :
gmec =Fl= %[)airvzscmg (129)

avec £ = 100 km la distance parcourue, pair ~ 1,2kg-m~> la masse volumique de I'air (que I'on retrouve avec la loi des

90
gaz parfaits), v = 36 = 25m-s ! et S ~ 3m? la surface projetée de la voiture;

= d'un point de vue thermique, on peut calculer I'enthalpie standard de la réaction de combustion de I'octane :
Cally5(0) + 22 0,(g) — 8 COs(g) + 9 T;0(e) (130)
a I'aide des énergies de liaison et de |'enthalpie de vaporisation :
AH® =7E(C=C) + 18E(C—H) + 2—25E(O:O) — 16E(C=0) — 18 E(O—H) + Ayap H® = —4030 kJ-mol™  (1.31)

L'énergie thermique cédée par la combustion de I'octane s'écrit alors :

+V
Q=nAH® =22 A 1o (1.32)
]\joct
avec poct = 0,72 kg~L71 la masse volumique de I'octane, Myt = 114 g~mo|71 sa masse molaire et V' le volume d’essence
consommé;
. . .y é‘]’l’l > . ] 7 7 7
= soit enfin en utilisant le rendement du moteur n = 7’“ ~ 0,35, on combine I'ensemble des données précédentes :

o pairUQ SCVL[AL)@

SyA H oy~ $9L/100 km (1.33)

C’est un ordre de grandeur cohérent comparativement a la consommation d'une voiture actuelle (entre 4 et 10 L/100 km en

moyenne). On n’a par contre pas pris en compte les frottements dans la chaine de transmission mécanique (courroies, roulements,
etc), qui diminueraient le rendement de conversion thermique-mécanique (et donc augmenterait la consommation).

Chapitre C1 - Application du premier principe a une transformation physico-chimique
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Questions de cours :

Présenter brievement le concept de potentiel thermodynamique. Montrer que I'enthalpie libre G est le potentiel
thermodynamique adapté a I'étude des transformations isothermes et isobares. Préciser le travail utile maximal
récupérable.

Définition du potentiel chimique d'un corps pur. Expression de G en fonction du potentiel chimique.

Montrer a I'aide de G qu'il existe une courbe de transition de phase entre deux états physiques d'un corps pur
dans un diagramme (P, T) et préciser les conditions d’équilibre.

Variance : définition, cas d’'un corps pur.

Expression du potentiel chimique dans le cas général. Préciser I'expression de |'activité dans les cas standards.
Donner I'expression de G en fonction des potentiels chimiques de différents constituants d'un mélange.

Capacités exigibles du BO :

Justifier que I'enthalpie libre G est le potentiel thermodynamique adapté a I'étude des transformations isothermes,
isobares et spontanées.

Exprimer I'entropie créée en fonction de la variation d'enthalpie libre.

Citer les expressions des différentielles de U, H, G.

Distinguer les caractéres intensif ou extensif des variables utilisées.
Identifier le potentiel chimique d'un corps pur a son enthalpie libre molaire.

Etablir I'égalité des potentiels chimiques pour un corps pur en équilibre sous plusieurs phases. En déduire I'existence
d'une courbe d'équilibre sur un diagramme (P, T).

Définir et déterminer la variance d'un systéme polyphasé en équilibre.
Prévoir le sens de |'évolution d'un corps pur diphasé hors d'équilibre.
Citer I'expression (admise) du potentiel chimique d’'un constituant en fonction de son activité.

Exprimer I'enthalpie libre d'un systéme en fonction des potentiels chimiques.




I. Potentiel thermodynamique

I.L1 Rappels de mécanique
Rappelons brievement quelques éléments de mécanique. Lors de I'étude d'un systéme soumis entre
autres a des forces conservatives, il est apparu assez naturellement que :
= |'énergie potentielle est une grandeur appropriée pour étudier I'évolution d'un systéme apres lui
avoir appliqué des conditions initiales;

= elle permet de déterminer les éventuels états d'équilibre et leur stabilité.

Prenons un exemple concret : une bille placée initialement en haut d'une cuvette, bloquée par un taquet
placé en x = x; : x est la variable d’'état de la bille, fixée par un opérateur extérieur. On lui associe
une énergie potentielle E,(x). En relachant la contrainte (on enléve le taquet), la bille va se mettre en
mouvement, elle va osciller au fond de la cuvette puis s'arréter en xg au bout d'un certain temps du
fait de la dissipation.

L'énergie potentielle nous permet de justifier cela :

= le systeme évolue spontanément dans le sens d’une diminution d'énergie potentielle. En effet,
d’aprés le théoréme de I'énergie mécanique, I'énergie mécanique ne peut que décroitre en I'absence
de forces motrices : dE,, = Py.c.dt < 0. De plus, I'énergie cinétique, initialement nulle, va au
début du mouvement augmenter, donc d&, = dE,, —dFE. < 0 caractérise |'évolution du systéme;
= de maniére globale on note que AE, < 0;

= le nouvel état d’équilibre, de vitesse nulle, correspond a un minimum d'énergie potentielle com-
patible avec les contraintes restantes;

= |"énergie potentielle perdue par le systéme au cours de cette transformations est récupérée par-
tiellement en énergie cinétique (phase d'oscillation), mais est finalement entiérement dissipée
(frottements).

On connaft méme mathématiquement les conditions : une fois le taquet enlevé, la variable d'état x
de la bille va évoluer et s'ajuster a une valeur x.q = x¢ qui minimise |'énergie potentielle :

dE,
2 (0 = eq) (1)
et on sait déterminer si I'équilibre est stable en repérant si |'énergie potentielle est minimale :

&2E,
dz?

(@ = Teq) > 0 (2.2)

L'énergie potentielle fournit donc un critere d’évolution, d’équilibre et méme de stabilité de cet
équilibre. En thermodynamique, |'idée est de pouvoir effectuer les mémes opérations : trouver a la
fois un critére d'évolution et d'équilibre. Il va néanmoins falloir construire de nouveaux outils, car des
grandeurs purement thermodynamiques régissent les systémes (comme la température ou I'entropie).

1.2 Recherche de I'état d’équilibre d’un systeme isolé

Prenons un premier exemple thermodynamique : un fluide est enfermé dans un récipient adiabatique
séparé en deux parties A et B par une paroi mobile et diatherme. Cette derniére est initialement bloquée
a la position x; par un taquet que I'on libére. La position, et donc les volumes V4 et Vg, sont des
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parameétres extérieurs, devenant des variables internes du systéeme aprés relachement de la contrainte.
On peut appliquer le premier et le second principe au systéme constitué du fluide et de la paroi :

AU =W 4+ Q=0 car le systeme est isolé (2.3)
)
AS = / ?Q + Scréée = Seréce > 0 (24)

L'entropie d'un tel systéeme isolé va augmenter jusqu'a atteindre sa position maximale, correspondant
au critére d'évolution spontanée. La position de la cloison va donc s'ajuster afin de maximiser .S (ou
minimiser —S, appelée parfois la néguentropie).

Q< X

l > Qy Q
ok
W, <} -
5w, IW|
z r

Pour déterminer rigoureusement |'état d'équilibre, il suffit d'écrire la différentielle de I'entropie. On

1 P
rappelle que dU = —PdV + TdS, donc dS = TdU + ?dV et S apparait comme une fonction

des variables « naturelles » U et V. Justement ici, ce sont deux variables internes : le volume
V4 par exemple (V = V4 + Vg étant constant), et I'énergie interne Uy (I'énergie interne totale
U = Uy + Up est constante, bien que des échanges thermiques soient possibles entre les deux
compartiments). On néglige ici I'énergie cinétique de la paroi. Par extensivité de S :

B _dUs | Pa AU  Pg
A8 = dSs +dSp = 7= + dVa+ o5 %+ 72V (2.5)
(11 Py PB>
B (TA TB> d(T]A * (TA Ts d‘T/A (2:6)
dUp = —dU, dVy = —dVg

A I'équilibre, dS = 0, et on trouve T4 = T et P4 = Pg. On dit alors que S est un potentiel
thermodynamique adapté a I'étude des systémes thermodynamiques isolés, en référence a |'énergie
potentielle des systemes mécaniques. Certes, cette méthode parait ici complexe pour ce cas simple.
Elle va permettre, dans des cas plus généraux et complexes, de trouver effectivement un critére
d'évolution et d'équilibre pour un systéeme pouvant par exemple échanger de I'énergie thermique,
du volume, des quantités de matiere, de |'énergie électrique, etc.

1.3 Potentiel thermodynamique d’une transformation isotherme et isobare

a) Enthalpie libre

Lors de I'étude de réactions chimiques, par exemple, il est souvent d'usage de considérer les trans-
formations comme isobares et isothermes, du fait de |'équilibre avec un thermostat de température
Toxt = T et avec un pressostat de pression Pyt = P (la piece dans laquelle se trouve un bécher).

D ——
Pressostat Systeme <«*+—Thermostat
R’ —1 CZ—;P
W
1 A
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Notons que le programme impose une transformation isotherme et isobare, mais |'ensemble des rai-
sonnements qui vont suivre pourraient s'appliquer a une transformation monobare et monotherme
(situation la plus réaliste lors de |'étude de transformations chimiques ou d'éventuelles réactions
exothermiques ou endothermiques pourrait amener des modifications temporaires du volume et de
la température du systeme). Si la cinétique de réaction est suffisamment lente, on peut considérer
étre constamment a I'équilibre thermodynamique d'un point de vue mécanique et thermique.

En s'appuyant sur les deux principes de la thermodynamique appliqués a un systeme quelconque
entre les états initial et final, on va chercher a construire un potentiel thermodynamique adapté :

AU=W+Q=—-PAV +Q (2.7)

en supposant que le systéme n'est soumis qu'aux forces extérieures de pression. Ainsi Q@ = A(U +
PV). Le second principe s'écrit alors :

* F5Q Q A(U + PV)
AS = = créée = 5 créée — — o créée 2.
S /1 T. + S, T + S T +S (2.8)
soit en isolant I'ensemble des variations :
AU+ PV —T8) = —TScrsce <0 (2.9)

On introduit alors une nouvelle grandeur thermodynamique :

,—| Enthalpie libre N

Par définition, on appelle enthalpie libre, notée G, la fonction d'état extensive et addi-
tive :

* G=U+PV-TS=H-TS (2.10)

homogeéne a une énergie et ne dépendant que des variables d’état du systeme.

L'enthalpie libre vérifie alors [ AG < 0 | constituant un critére d’évolution et d'équilibre pour un

systeme thermodynamique évoluant de maniére isobare et isotherme. C'est cette fonction qui joue
ici le role de potentiel thermodynamique :

= toute évolution spontanée d'un systéme évoluant de maniére isobare et isotherme s'accompagne
nécessairement d'une diminution de G;

= |'équilibre final sera atteint lorsque la fonction G aura atteint son minimum par rapport a toutes
les variables internes, et dG = 0 a I'équilibre.

b) Différentielle de G

On peut écrire I'identité thermodynamique associée a G :

dG = dU + d(PV) — d(T'S) = (—PdV + TdS) + PAV + VAP — TdS — SdT  (2.11)

* —| dG = VdP — SdT (2.12)

Les variables d'état P et T sont alors les variables naturelles de la fonction G(P,T), et on a méme

3£)_ (3£) _
(aPT—Vet ar ), = S.

Notons que la différentielle fait apparaitre deux couples de variables dites conjuguées (P, V) et
(T, S) : ces couples associent chacun une grandeur intensive (P ou T') a une grandeur extensive (resp.
V et S), et leur produit est homogene a une énergie.

Rappelons les deux autres identités thermodynamiques :

dU(S,V) = —PdV + TdS (2.13)
dH(S,P) = VAP + TdS (2.14)

A chaque situation expérimentale correspond un jeu de variables approprié auquel correspond une
fonction thermodynamique. On passe de U a H ou GG par une opération appelée transformation
de Legendre.
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c) Travail utile maximal récupérable

Revenons a I'étude d'un systéme lors d'une transformation isobare et isotherme. Considérons main-
tenant qu'il existe un autre travail que celui des forces extérieures de pression, noté W’. Par une méme
démonstration qu’en a), on aboutit a :

AG = W' — TSgs6e (2.15)

Le travail recu par |'extérieur, appelé ici travail utile, étant I'opposé de celui recu par le systéme,
Watite = —W' = —AG — T'Serese < —AG car Seece > 0. 1l vient :

Wutile S —AG (216)

c'est-a-dire que —AG quantifie le travail utile maximal récupérable par I'extérieur. C'est par exemple le
cas de |'étude d'une pile électrochimique, ou I'on veut pouvoir quantifier le travail électrique maximal
que I'on pourra récupérer.

Il. Potentiel chimique d’un corps pur

Dans cette partie, on s'intéresse a un systeme ouvert composé d'un seul corps pur sous une seule
phase. Sa quantité de matiére est variable (par échange avec I'extérieur, réaction chimique, etc.), son
énergie interne s'écrit U(S,V,n), et sa différentielle :

dU = —PdV + TdS + (8—(]) dn (2.17)
on s.v

faisant apparaitre un nouveau terme appelé potentiel chimique, noté p :

B 6U>
E3 Hn = <% " (218)

et s'exprime en J-mol~1. On retiendra nouvelle forme de I'identité thermodynamique :

AU = —PdV + TdS + pdn (2.19)

faisant apparaftre une quantité souvent appelée travail chimique (ou énergie chimique échangée)
liée a la variation de quantité de matiére pdn (homogene a une énergie). Les expressions de H et
G en lien avec U conduisent a réécrire les deux autres identités thermodynamiques :

dH(S,P,n) = VAP +TdS +pdn et p= (a—H) (2.20)
on s.p
0G

dG(P,T,n) =VdP — SAT + pdn et pu=|— (2.21)
onJrp

Le potentiel chimique va plutét nous servir pour I'étude des transitions de phase (cf. I1.) et pour
les réactions chimiques (chapitre C3), deux situations ou les variables (P, T, n) sont les plus adaptées :
on utilisera donc préférentiellement I'enthalpie libre et on retiendra :

dG(P,T,n) =VdP — SAT + pdn et pu= (%) (2.22)
on TP

 est une grandeur intensive, elle ne dépend donc pas de n : u(P,T), si bien que I'intégration par
rapport a n permet d'écrire G :

* G(P,T,n) = nu(P,T) (2.23)

c'est-a-dire encore que le le potentiel chimique d’un corps pur seul dans sa phase s’identifie
a son enthalpie libre molaire. Voyons maintenant comment exprimer |'enthalpie libre dans le cas
d’'un corps pur sous plusieurs phases.
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I1l. Changement d’état du corps pur

Considérons un systéme fermé constitué d'un corps pur pouvant étre présent sous deux phases
distinctes (par exemple liquide et gazeuse) notées A et B. Les deux sous-systémes peuvent librement
échanger de I'énergie, du volume et de la matiére. Les parameétres extérieurs étant la température,
la pression et la quantité de matiére totale, toutes trois imposées par |'opérateur, on choisit d'utili-
ser G comme potentiel thermodynamique. Pour simplifier, on considére les équilibres thermiques et
mécaniques déja réalisés, seule la variable interne n4 (ou np) peut varier, avec n = ny + np = cste.

I11.1 Différentielle de G

Calculons la différentielle de G afin de déterminer les critéres d'évolution et d’équilibre d'un tel
systéme :

dG = dGa(na) + dGg(np) = pa(P,T)dna + pp(P,T)dng = (/,LA(P, T) - un(P, T))dnA
/[\

dng = —dngy

(2.24)
% | Avec I'utilisation du critere d'évolution spontanée dG < 0 et d'équilibre dG' =0 :
w si ua(P,T) > pup(P,T), alors dng < 0 donc la phase A disparait au profit de la phase B;

= si au contraire ug(P,T) > pa(P,T), alors dnyg > 0, donc la phase B disparait au profit de
la phase A;

» sienfin pa(P,T) = up(P,T), on a une situation d'équilibre diphasée indépendamment de
n4, c'est-a-dire en des proportions quelconques entre les deux phases.

111.2  Equilibre diphasé

Pour résumer le paragraphe précédent :

y

Evolution et équilibre d’un corps pur diphasé)

» si ua(P,T) = pup(P,T), on a un équilibre diphasé (en proportions quelconques) ;

= sinon, c'est la phase de potentiel chimique la plus élevée qui disparait.

A M M, P fixé

Cela permet de justifier |'existence d'une courbe de transition de phase dans le diagramme (P,T) :
I'équilibre diphasé n'est réalisé que pour des valeurs bien précises de température et de pression. En
particulier & température fixée, I'égalité des potentiels chimiques impose une relation sur la pression
a laquelle peut exister un équilibre, appelée pression de saturation Py,(T); de méme a pression
imposée, elle impose la température de la transition de phase Tt (P).

L'égalité pa(P,T) = up(P,T) nous apporte donc sous une forme implicite I'équation de la courbe
de transition de phase. Notons également que I'enthalpie libre étant indépendante de la proportion
dans le mélange a I'équilibre diphasé, I'équilibre est indifférent. Ainsi une transition de phase constitue
bien un exemple de transformation réversible isobare et isotherme au cours de laquelle la proportion du
mélange varie continiment tout en restant constamment en équilibre avec |'extérieur.

1.3 Grandeurs de transition de phase

Rappelons quelques résultats : lors d'une transition de phase entre phases classiques (solide, liquide,
gaz), il y a discontinuité de I'entropie et donc de I'enthalpie a I'issue d’une transition de phase. Cepen-
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dant, comme on vient de le voir, I'enthalpie libre G est continue a la transition de phase .
On adonc AHy5 = A, H la chaleur latente de changement d’état, mais également AS15 = Aoy H/ T2
et AG1o = 0.

IV. Variance

De maniére générale, lorsqu’on étudie un systéme a I'équilibre constitué de plusieurs corps mélan-
gés et répartis sous plusieurs phases, les variables intensives jouent un réle essentiel car ce sont elles
qui permettent de caractériser les propriétés intrinséques du mélange (température, pression, fractions
molaires, etc.) indépendamment des quantités de matiéres.

Variance

La variance v d'un systéme physico-chimique a I'équilibre est le nombre de parameétres
intensifs ET indépendants que |'expérimentateur peut choisir librement afin de fixer
entiérement |'état d'équilibre du systéme (nature, concentration du mélange dans chaque
phase, etc). On peut |'apparenter au nombre de degrés de liberté du systéme.

Prenons le cas d'un corps pur : les variables intensives nécessaires a la caractérisation compléte de
chaque phase du systeme sont la température T et la pression P. Ainsi :

= si le corps pur est sous une seule phase, on peut fixer librement la température et la pression
tout en maintenant un état d'équilibre, d'oli v = 2;

= si le corps pur est sous deux phases en équilibre, la relation pa(P,T) = up(P,T) doit &tre
vérifiée, ce qui impose la valeur de la pression en fonction de la température (ou inversement),
et si on change I'une tout en maintenant I'équilibre, I'autre est « contrainte » : on n'a plus
qu'un parameétre modifiable, v =1;

= dans le cas du point triple, en présence de trois phases, on va avoir deux relations pa (P, T) =
up(P,T) = pc(P,T) qui imposent un seul couple de valeurs (P, T") : on ne peut plus rien
modifier, v = 0.
On écrit généralement la formule v = 3 — ¢ ol ¢ est le nombre de phases a I'équilibre. Dans des
cas plus complexes de mélanges, nous verrons comment calculer cette variance (chapitre C4 et C5).

V. Expression du potentiel chimique

On vient de voir un premier usage des potentiels chimiques dans I'étude des transitions de phase.
Il est donc important de pouvoir exprimer le potentiel chimique pour les différentes phases d'un corps
pur.

V.1 Potentiel chimique d’un gaz parfait pur (HP)

On cherche a exprimer le potentiel chimique d'un gaz parfait seul dans sa phase, dont les variables
naturelles sont (P, T). Pour cela, exprimons la dérivée partielle de p(P,T") par rapport a P :

(ap),.= o ((50),,). = ((5)
OP )y, 0P \NonJpp). ~ on\\oPlk, ).,

aG
opP

(2.25)

en se servant de I'égalité de Schwartz. Or, d'apres la différentielle de G, ( ) =V, et donc
Tn

on
aboutit a :

ov . . 1 . .
( ) = Vi, c'est-a-dire le volume molaire. Considérant un gaz parfait, V;, = RT'/P, ainsi on
T,P

(a—u) _ BT = u(P,T) = u(T,P°) + RT In (i) =u(T, P°) + RT Inay, (2.26)

OP Iy, P P°
On a ici pris comme référence de pression la pression standard P° = 1bar. On dit alors que
w(T, P°) = u°(T) est le potentiel chimique standard du gaz a la température T.

On parle alors de
transition de phase du
premier ordre, car une
des dérivées de GG est
discontinue, en I'oc-
currence S, faisant
alors apparaitre des
chaleurs latentes de
transition de phase.
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V.2 Potentiels chimiques des constituants dans un mélange

,—( Potentiel chimique} <
De maniere générale, on admet |'expression générale du potentiel chimique p; d'un constituant
i quelconque dans un systéme physico-chimique (avec des mélanges, différentes phases,etc.) :

us(P,T) = p3(T) + RT In(ay) (227)

ou p2(T) et a; sont le potentiel chimique standard et I'activité chimique du constituant i.

A J

Ainsi on distingue plusieurs cas, résumés dans le tableau ci-dessous, avec P° = 1 bar :

Constituant Expression du potentiel Activité du Etat standard du
chimique constituant ¢ constituant
Gaz parf HET = P Gaz parf
. _ P AT pe
az parfait pur 4°(T) + RT'In <F) @= 5 az parfait a T sous
: ) — P
ch)'TJSr;cI:éalgt]gngi(ejzzlz wi(P,T) = P 4= "po = Gaz parfait i a T sous
o £ P o
de gaz parfaits #i(T) + RT'In (P°> xl% P
Constituant liquide
(ou solide) seul dans w(P,T) ~ p°(T) a=1 Corps pur a T sous P°
sa phase
Constituant liquide i
d'un mélange idéal N o
(ou solidegd’un wi(P,T) ~ p2(T)+ RT In(z;) a; = x; Corps pur a T sous P
alliage solide idéal)
Le fait que le poten- Constituant ¢ a T sous
tiel chimique d'une cfmnswz Z?T;p:c:rjt?gn
phase liquide ou so- Soluté ¢ en solution wi(P,T) = . P &tait infiniment diluée 3
lide pure soit qua- aqueuse p(T) + RT In (—z) e .
siment constant pro- ¢ une Concentratlfn
vient du fait qu'un Eh :oltfr:éiil'lzje)
liquide ou un solide - yp - il .
est trés peu compres- Solvant wi(P,T) ~ p2(T) a=1 Corps pur a T sous P
sible, le volume mo-
Ia/ire est quasiment in- Pour les solides ou liquides en mélanges, on n'utilisera les fractions molaires que
d'ependant de la pres- ! dans les phases ol les constituants forment un mélange. Si les deux éléments sont
sl chacun dans leur phase (ex : huile et eau liquides), leur activité vaut 1.

V.3 Enthalpie libre d’'un mélange

Dans le cas d’'un mélange de N constituants i, de quantité de matiére respective n;, on redéfinit
le potentiel chimique pour chaque constituant comme étant I'enthalpie libre molaire partielle de ce
constituant :

oG
/'[/i(T7P)nl)"7ni—17ni+17nN) = (a > (228)
ni T,P,nj;gi
La différentielle de GG s'écrit :
dG = VAP - SdT + ) pidn; (2.29)
% i

et la relation d'Euler démontrée au chapitre précédent s'écrit dans le cas particulier de |'enthalpie
libre :

G(T,P,ny,..,ny) = ani (2.30)
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2.1 Solubilité du diiode

On considére d'une part le diode solide a 25°C sous 1 bar pour lequel on donne 1:°(ls(s)) = 0 kJ.mol~! (convention
arbitraire).
On consideére d'autre part le diiode aqueux a 25°C sous 1 bar pour lequel on donne 11°(ly(aq)) = 16,4 kJ.mol 1.

1. Préciser les deux états standard a considérer.

2. Déterminer la solubilité du diiode a 25 °C.

1. Pour le solide : pur 3 P° et a la température T'; pour le soluté : de concentration ¢® = 1 mol-L™! se comportant comme
une solution infiniment diluée, sous P° et T

2. Lorsque l'on atteint la limite de solubilité, on a un équilibre liquide-solide qui est vérifié, et qui implique |'égalité des
potentiels chimiques :

H(T, Ta(aq)) = (T, Ta(s) <= p°(T, Ia(aq) + RTIn () = p*(T, 1a(s)) (2.31)
e c=cexp (“O(T’ L (s)) ;;O(T’ IQ(aq”) =1,310 > mol-L ™" (2.32)
2.2 Partage d’un soluté entre deux solvants

1. Rappeler I'expression du potentiel chimique p d'un soluté d'une solution idéale diluée en fonction de son potentiel
chimique standard p°(T') et de sa concentration c.

On considere, a la température T', un soluté A en solution dans deux fluides non miscibles, notés par les indices 1
et 2. On rappelle que pour un soluté d'une solution idéale diluée, I'état standard n'est pas |'espéce pure mais |'espece
3 la concentration 1 mol.L™! se comportant comme une espéce infiniment diluée. Par conséquent, I'état standard du
soluté dépend a priori de la nature du solvant. On notera donc u le potentiel standard de A dans le solvant 1 et p$
le potentiel standard de A dans le solvant 2.

2. Quelle relation a-t-on a I'équilibre entre le potentiel chimique p; de A dans 1 et le potentiel chimique o de A
dans 27

P BT nT . ., c N

3. En déduire qu'a I'équilibre, les concentrations ¢; et co de A dans les solvants 1 et 2 sont reliés par Z—kouk

C1
est une constante a déterminer qui ne dépend que de la température.

4. Un récipient contient V' =1 L d’eau (solvant 1) et V' =1 L de benzéne (solvant 2), liquides non miscibles. On
introduit n = 0,100 mol de phénol (soluté A) dans le récipient. Celui-ci se dissout dans I'eau et le benzéne.
On donne la différence entre les potentiels chimiques standard du phénol dilué dans I'eau et dans le benzéne :
p — pg = —898 J.mol~!. La température vaut T' = 298 K. Déterminer les concentrations c; et co du phénol
dans I'eau et dans le benzéne.

1. w(T,P)=p°(T)+ RTIn <L>

o

(e

2. On a simplement g1 = po.

3. Cette équation se retraduit en terme de concentrations :

o ey e c2 e _ ui(T) = p3(T) ) _
w1 (T) + RT 1In (c°> = p5(T) + RT In <c°> = o = Oxp ( " =k (2.33)
4. On ad'une part c1 +c2 = "71 + 7{—} = % et d'autre part Z—T =k = 0,70. On en déduit ¢; = Yi‘; =5,910 % mol-L! et
c2 = key = 4,110 mol-L 7!
2.3 Ebullition du mercure

A 25°C, du mercure est en équilibre sous deux phases, I'une liquide, I'autre vapeur. On néglige I'influence de la
pression sur le potentiel chimique du liquide.

1. (a) Donner I'expression des potentiels chimiques du mercure liquide et vapeur.

Chapitre C2 - Potentiel thermodynamique et potentiel chimique



(b) Déterminer la pression de vapeur saturante du mercure a 25°C.

o

. . 1% ) . . T . .
2. (a) Démontrer le lien entre —— et I'entropie molaire standard. Comment varie |'entropie molaire standard avec

. oT
la température?

(b) Déterminer la température d'ébullition du mercure sous une pression P° = 1 bar (résoudre avec la calcu-
latrice).

On donne /lanT: TInT — T + cste.

Données 3 298 K : 11°(Hgs)) — 11°(Hg(g)) = —32kJ-mol ™, S (Hg(r)) = 76 J-K~-mol
Sp(Hg(g)) = 175 J-K 1mol™t, C¢ | (Hg(p)) = 28,0 J-K~T-mol™, C% | (Hg(y)) = 21,0 J-K~-mol 1.

p,m

1. (a) Pourle mercure liquide, u(Hg(£))(T) = pu°(Hg(€))(T), pour le mercure vapeur, u(Hg(g)) = p°(Hg(g))+RT In <%)

(b) Lorsque le mercure liquide est en équilibre avec sa phase vapeur, on a égalité entre les potentiels chimique, et la
phase vapeur a comme pression la pression de vapeur saturante. Ainsi :

p(HE(0)(T) = p(Hg(e)) = 1 (He())(T) = u*(g(e)) + RTn (1) (2:34)
d'oi
Paat = P°exp (“O(Hg(m@; “O(Hg(g))) — 0,246 Pa (2.35)
2. Utilisons la formule de Schwartz :
op° 9 (0G°\ D (0GP 9s° .
OT:87T<871>:%(0T>:707L:7S’“ (2:36)

D'autre part, il faut exprimer |'entropie molaire standard, qui dépend de la température. Pour cela, rappelons que la
variation d’entropie a pression constante s'écrit :

S(T,P) = Cyn (%) + este = S(T) = S5(T) + CC. In (%) (2.37)

Ainsi, aprés intégration et simplification :

7

Ho(T) = 1(1) = ST = T) = G (T () + 1~ 7) (238)

Ainsi, si on cherche la température d’ébullition du mercure a une pression P°, on cherche donc a quelle température
I'égalité p°(T,Hg(¢)) = p°(T,Hg(g)) est vérifiée. A I'aide des données en annexe et d'une résolution numérique, on
trouve T' = 631 K.

2.4 Carbone graphite et diamant

[ary

. Calculer le volume molaire Vi, des carbones graphite et diamant.

. Déterminer la différence des enthalpies molaires standard H;, des carbones graphite et diamant.

w N

(a) Déterminer la différences des enthalpies libres molaires standard G, des carbones graphite et diamant.

(b) Déterminer la forme la plus stable du carbone 3 T'= 298 K et sous P° = 1 bar.

4. On fait souvent |I'approximation suivante pour un corps pur en phase condensée : p(P,T) ~ p°(T).

(a) Montrer qu'on a en fait u(P,T) = p°(T)+Vm x (P— P°) (en supposant le volume molaire V;,, indépendant
de P).

(b) Estimer la pression P a laquelle les deux formes cristallines sont en équilibre 3 T' = 298 K.

Données : Masse molaire du carbone M = 12 g.mol 1.

C (diamant) | C (graphite)
A 208 K A, H® de la réaction C(y)+ Oz(5)= COz(y)(kJ.mol™!) -395,3 -393,4
752 (0K Lmol 1) 2,439 5,604
masse volumique p (kg.m~3) 3513 2270
1. Vi = % = % x M = % soit Vin(C(gr)) = 5,310 m*-mol™ et V,,(C(d)) = 3,4107° m* mol ™.
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2. |l suffit d'effectuer la différence d’'enthalpie de réaction selon que I'on parte du graphite ou du diamant :

3. (a)
(b)

4. (a)
(b)

2.5

Hm®(gr) — Hm®(d) = A, H°(d) — A, H°(gr) = —1,9kJ-mol ™ (2.39)

Avec G =H — TS

AGE, = Go(gr) — Goy(d) = AHY, — TASS, = —2,9kJ-mol ™! (2.40)
Comme on identifie pour un corps pur enthalpie libre molaire et potentiel chimique, c'est la phase de potentiel
chimique le plus élevé qui disparait : c’est donc le graphite qui est stable.

, o s . N )
On a montré dans le cours que # = Vi, donc l'intégration entre P° et P conduit a la formule donnée.

Equilibre si égalité des potentiels chimiques p(gr) = p(d), d'ou :

AGr,

AG = (Vio(d) = Ve (8))(P = P°) 4= P = P* & g

=1,510° Pa = 15-10° bar (2.41)

Gaz parfait dans un mélange

1. On considére un mélange gazeux assimilé a un mélange idéal de gaz parfaits, sous pression P et température T’
fixées.

(a)

(b)
(c)

Rappeler I'expression du potentiel chimique u;(P,T) du constituant A; dans le mélange en fonction de
quantités que I'on définira.

oG
R ler I ion d (—) .
appeler I'expression de | = -
. , . , , s o P
En déduire que I'entropie molaire Sy, ; du constituant A; s'exprime par Sy, ;(P,T) = S5, ;(T) — RIn Bo-

2. On considére le systeme constitué par n = 1 mol de dioxygéne gazeux Oz, sous T', P° ainsi que x moles de
carbone solide C(y). Il se produit la réaction isobare, isotherme supposée totale (on prendra z < n) :

(a)
(b)
(c)

(d)

Cis)t O2(g) = COxg)

Exprimer I'enthalpie libre G; du systéme a |'état initial.
Exprimer |'enthalpie libre G5 du systéme a |'état final.

Exprimer la variation AG = G2 — G; en fonction des potentiels chimiques standard 5, de T, x et n. Quel
serait numériquement le signe de AG?

Déterminer AS.

P’L . . . . . 7 N
wi(T, P) = pi(T)+ RT In (ﬁ) avec u; le potentiel chimique du constituant A; pris dans son état standard a la

température T', P; la pression partielle.

D'aprés dG = VAP — ST + Z psdns, il vient (gg)h _——
Ainsi, a I'aide de la formule de Schwartz :
oy 05 Om _ ouf (2)
Sm,z(T7 P) = 6”2' - aT - T RlIn Po (242)
NN . ) oy
conduisant a la formule demandée, en posant Sy, ; = — T
D'aprés I'expression du cours de |'enthalpie libre d’'un mélange :
G = zp(C(s)) + nu(02(g)) = zp°(C(s)) + nu°(O2(g)) (2.43)

car P(O,) = P°.

A I'état final, que reste-t-il? La réaction est supposée totale, le carbone solide est entiérement consommé, mais
ne(05(g)) = n — z et ng(CO4(g)) = x. La pression totale est constante, la quantité de matiére totale gazeuse est
n. D'ou :

n—=x

P(0y) =

P° et P(CO) = %P° (2.44)
Donc I'enthalpie libre G2 du systeme a I'état final s'écrit :
G2 = ns(02(g))u(02) + ne(CO2(g))u(CO2) (2.45)
=(n—2)u®(0z) + (n —z)RT In (n — I) + 2u°(COy) + zRT In (£> (2.46)
n

Chapitre C2 - Potentiel thermodynamique et potentiel chimique
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(c) Exprimons alors AG :

AG = (n—2)u°(0O2) + (n — z)RT In (%) + zp°(COy) + xzRT In ( > —zp°(C) — nu°(03) (2.47)

T
n

= 2(§*(COy) — p*(02) — u°(C)) + RT ((n —2)In (” - ”) +zin (%)) (2.48)

Le signe de AG est négatif, comme G est le potentiel thermodynamique adapté a I'étude de cette transformation.

(d) On dérive par rapport a la température :

AS = faaAiTG = iLdgT <,u°(COQ) — p°(0g) — /f’(C)) - R ((n —z)In (%) +zln <£)) (2.49)
2.6 Température de solidification de I'’eau de mer

L'eau de mer peut étre assimilée a une solution idéale & 3% en masse de chlorure de sodium NaCl.
L'objectif est de déterminer a quelle température (supposée proche de 0°C) apparait le premier glacon (formé d'eau
pure) a pression ordinaire, P = P° =1 bar.
1. Exprimer la condition d'apparition du glacon en termes de potentiels chimiques en faisant intervenir la fraction
molaire xnac) du sel dans I'eau de mer.

2. Déterminer une autre expression de la différence des potentiels standard de I'eau liquide 11, ,(7') et de la glace
Ih,0.5(T) en fonction de la température T' de solidification de I'eau de mer, de la température T de solidification
de I'eau pure et des entropies molaires S, ;.o , et Sy, 1.0, de la glace et de I'eau liquide.

3. Déterminer |'entropie standard de la réaction de fusion de l'eau a Ty, pour exprimer la température T de
solidification de I'eau de mer en fonction de Ty, A H® et Znac).
4. Calculer la fraction molaire x .01, puis en déduire la valeur de la température d'apparition du premier glacon.

Données : My = 1,08 g.mol™!, Mo = 16,0 g.mol™!, My, = 23,0 g.mol™!, M¢ = 35,5 g.mol~!; Enthalpie de
fusion de I'eau : L = 6,01 kJ.mol™!.

1. En notant znac1 la fraction molaire en sel, la fraction molaire en liquide est donc 1 — zNac1. A I'équilibre entre la phase
liquide et la phase solide, on a alors I'égalité des potentiels chimiques, c’'est-a-dire encore :

12 (HyO(s)) = pu°(HyO(f)) + RT In(1 — zNact) (2.50)

ou’

T —Sm, en considérant ici que I'entropie molaire standard est une constante, on peut intégrer :

2. Comme

1 (H,0)(T) = pu°(H,0)(Tb) — 5% (H;0)(T — To) (2551)
On peut donc écrire une autre expression de la différence de potentiels standards :
1o (HoO(8)(T) = p°(Ho0(0)(T) = p°(Ho0(s))(To) — 1 (Ha 0(£)) (To) + (S (H20(£)) = Sy (H,O(s)) (T — To) (2.52)
et comme a 1o, on a équilibre entre les potentiels chimiques pour la phase liquide et solide, il vient simplement :
o (HoO(s)(T) = p*(Ho0(0))(T) = RT In(1 — anact) = (S (H20(6)) = Sin(Ho0())(T' — To) (2.53)

3. Lors du changement d'état a la température Ty, on peut montrer que

o ° A IISHO
AsS® = S (H20(6)) = S (H0(s)) = = (2.54)
0
on peut donc isoler la température en combinant les deux dernieres équations. Il vient :
To
' 1-— RTo In(1—=x ) (259)
A NaCl

4. Le plus simple pour passer d'une fraction massique a une fraction molaire consiste a considérer un systéeme, de masse
m = 1 kg, et de convertir les masses en quantité de matiére :

{m(NaCl) = w(NaCl)m = 30g = n(NaCl) = 0,51 mol (2.56)
m(H,0) = (1 — w(NaCl))m = 970 g = n(H,0) = 53,9 mol (2.57)
n(NaCl)

n(NaCl) + n(H,0)
faible que la température de fusion de I'eau pure (d'ou I'utilisation de sel pour éviter le verglas sur les routes).

d'oll Nac1 = =9,51073. Ainsi la température d'apparition du premier glacon est T' = 272K, plus
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Questions de cours :

Enthalpie libre de réaction : définition, expression en fonction du quotient réactionnel, expression de I'enthalpie
libre standard de réaction.

Démontrer le lien entre création d'entropie et enthalpie libre de réaction lors d'une transformation d'un systéme
physico-chimique & P et T fixées. Présenter les conséquences (critére d’évolution spontanée, équilibre).

Constante d'équilibre d'une réaction chimique : définition, lien entre I'enthalpie libre de réaction et K°(T'), influence
de la température.

Variance : définition et application a un exemple au choix du colleur.

Sur un exemple au choix du colleur, présenter I'influence d'un facteur d’'équilibre sur un équilibre de réaction
(pression, température, fractions molaires, etc..)

Capacités exigibles du BO :

Relier création d'entropie et enthalpie libre de réaction lors d'une transformation d'un systéme physico-chimique a
P et T fixées.

Prévoir le sens d'évolution a P et T fixées d'un systéme physico-chimique dans un état donné a I'aide de I'enthalpie
libre de réaction.

Déterminer les grandeurs standard de réaction a partir des tables de données thermodynamiques.

Déterminer les grandeurs standard de réaction d'une réaction dont I'équation est combinaison linéaire d'autres
équations de réaction.

Interpréter ou prévoir le signe de I'entropie standard de réaction.
Définir la constante thermodynamique d'équilibre a partir de I'enthalpie libre standard de réaction.

Prévoir le sens de réaction a P et T fixées d'un systéme physico-chimique dans un état donné a I'aide de K°(T')
et Q.
Enoncer et exploiter la relation de Van't Hoff.

Déterminer la valeur de la constante d'équilibre thermodynamique a une température quelconque dans le cadre de
I"approximation d'Ellingham.

Déterminer la valeur d’une constante d'équilibre thermodynamique d’une réaction par combinaison de constantes
d'équilibres thermodynamiques d’autres réactions.

Déterminer la composition chimique du systéme dans I'état final, en distinguant les cas d’équilibre chimique et de
transformation totale, pour une transformation modélisée par une réaction chimique unique.

Reconnaitre si une variable intensive est ou non un paramétre d'influence d’'un équilibre chimique.

Recenser les variables intensives pertinentes de description du systéeme a I'équilibre pour en déduire le nombre de
degrés de liberté de celui-ci.

Identifier les paramétres d'influence et leur sens d'évolution pour optimiser une synthése ou minimiser la formation
d'un produit secondaire indésirable.

tion




On aurait trés bien
pu faire directement
I'analogie entre

G = H —-TS et
AG° = A H° —
TA,S®.

Dans le chapitre précédent, on s'est attaché a démontrer I'intérét d'introduire I'enthalpie libre G
comme potentiel thermodynamique, et en donner une expression en fonction des potentiels chimiques,
afin d'étudier par exemple des équilibres diphasés. Ces notions vont maintenant étre mises en ceuvre
lors des réactions chimiques. Dans toute la suite, on s'intéresse donc a décrire I'évolution et I'équilibre
d'un systeme physico-chimique régi par une équation de réaction chimique.

|. Enthalpie libre de réaction

1.1 Définition et expression
Pour une réaction du type 0 == > ;;A;, I'enthalpie libre de réaction est par définition :
dG
AG(T,P) = (—) (3.1)
d¢ /p.r
On peut I'exprimer en fonction des potentiels chimiques des constituants physico-chimiques du systéme
i, W étant I'enthalpie libre molaire partielle du constituant :

AG(T,P) = Y vip (32)

Avec p; = pf(T) + RT In(a,), on peut réécrire I'enthalpie libre de réaction via le quotient de

réaction @ = [[;(a;)" :

AG = vi(pg(T) + RT In(a;)) = Z vipl (T) + RT Z In ((a5)") = A,G° + RTInQ (3.3)

K2

* | en posant

AG° = ZW;(T) (3.4)

I'enthalpie libre standard de réaction. L'expression de () étant déterminée par les conditions dans
lesquelles on prépare le systeme physico-chimique, il faut savoir exprimer A.G° afin de connaitre
entierement A, G.

1.2 Expression de A,G°

a) Relations générales

On peut exprimer I'enthalpie libre standard de réaction a partir des autres grandeurs de réaction :

)
AGO(T) = Z Vg (H - Ts;) = wi(HS, - TSo,) = AH(T) - TAS*(T)  (3.5)

%

Notons également deux relations pouvant parfois étre utiles :

dA,G° o oG . . , . el _
i —A,S° car 7 = —S (a partir de I'expression de la différentielle de G);

d (ArGO) _ AH?

ar\. T /T2

Pour la deuxieme formule, elle vient de T =TT T2 T 12 — 12

<G) 106 G S H-TS H
T

On se sert donc des tables thermodynamiques pour déterminer A,G°. Rappelons et complétons
quelques éléments sur A H® et A, S°.

b) Enthalpie standard de réaction

Rappelons que la loi de Hess nous a conduit a écrire que

AHO(T) =Y viHg ;=Y viAeHY(T) (3.6)
L'enthalpie standard de réaction dépend de la température selon la loi de Kirchhoff :
dAH® o o
7 = A = Z ViCpmsi (3.7)

On utilise néanmoins couramment |'approximation d'Ellingham permettant d'écrire A, H® ~ cste.
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c) Entropie standard de réaction

De la méme facon, on a :

ASY(T) =D viSp (3.8)

On peut prévoir le signe de A,S° selon I'évolution de la quantité de matiére gazeuse au cours
de la réaction. En effet, on peut noter que Sy, (g) > S5, (¢) > S2 (s), et la valeur de Sy (g) est

relativement constante pour les différents gaz. Ainsi
Par exemple

. . . 208K S2(0,)
A S° ~ Z ViSmi = <Z zxi> Sy (gaz) (3.9 205 J-mol—1.K-1
. 1,8azZ 1,gaz et S;](N2)
Puis : 192 J-mol 1K1,

" Si )., Vi > 0, clest-a-dire que la réaction produit plus de gaz qu’elle n'en consomme,
A;S° > 0 (cohérent car davantage de particules de gaz augmente le désordre) ;

" Si ) ean Vi < 0, C'est-a-dire que la réaction consomme plus de gaz qu'elle n’en produit,
ALS° <0

Notons que A,S° dépend également de la température, selon la loi

dAS° ALY

dT T (5:110)
. . G \% a8 G, .
En effet, avec dH = C,dT = TdS + VdP, dS = ?dT TdP' donc T T conduisant

ensuite a la formule énoncée.
Bien souvent, néanmoins, |'entropie standard de réaction pourra étre considérée constante : on
inclut cette hypothese supplémentaire dans |'approximation d’Ellingham.

1.3 Combinaison linéaire d’équations chimiques

Rappelons que lorsqu’une équation de réaction chimique est combinaison linéaire de plusieurs autres
équations, on retrouve la méme relation pour les grandeurs A.G°, A, H®° et A,.S°. Prenons I'exemple
d'une réaction permettant de rappeler les résultats concernant les changements d'état :

Hy(g) + 50x(e) = H,0(8) (1)

Ha(e) + 50u(5) = H,0(0) (2)
H,0(¢) == H,0(g) (3)

Avec (1) = (2) + (3), on peut donc écrire, a la température Ty, :

ACH? = AHS + A Hy = A¢H® (HyO(0)) + Ayap H° (3.11)
o o o o o 1 o AV& H°
ALST = AuS5 + 8,53 = (SL(H,0(0) - Si(Hy(g)) — 355,(0a(0)) + 22— (3.12)
* AyapH® o
AGY = AGY+ AGS = (AvHS — ToapAySS) + (Avap H® — Tvapiéfp ) =AG5 (3.13)
vap
=0

L'enthalpie et I'entropie sont discontinues lors d’un changement d’état, tandis que I'enthalpie libre
est continue.

Il. Equilibre chimique
Maintenant que nous avons les outils nécessaires a I'étude d'une réaction chimique, exploitons-les.

1.1 Evolution d’une réaction selon le signe de A, G

On a vu au chapitre C1 que G constituait un potentiel thermodynamique. Montrons que cela va nous
renseigner sur I'évolution d'une réaction. On considére donc une réaction chimique isobare (P = Peyy)
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et isotherme (T = Teoxt). Appliquons les deux premiers principes infinitésimaux au milieu réactionnel,
en supposant qu'il n'est soumis qu'a des forces extérieures de pression :

AU = 6W + 6Q = —PdV +6Q (3.14)
. s = ? + 68, = 6Q = T(dS — 55.) (3.15)

c'est-a-dire encore dU = —PdV 4+ TdS — T4S.. Cela nous permet d'écrire la différentielle de G :

dG=d(U+ PV —TS)=dU + PdV + VAP — TdS — SdT = VdP — SdT — TéS. (3.16)
On peut alors effectuer une identification avec |'expression de la différentielle de G déja obtenue
auparavant, a savoir dG = VdP — SdT 4+ A,GdE, conduisant a la propriété suivante :

y

r—[ Evolution d’une réaction chimique) N

L'évolution spontanée d'une réaction chimique est déterminée via I'inégalité suivante,
issue du second principe :

AGd¢ = —T5S. <0 (3.17)

= soit A,G <0, alors d§ > 0 et la réaction se produit en sens direct ;

= soit A;G > 0, alors d€ < 0 et la réaction se produit en sens indirect;

= soit A,G =0, alors le systeme est a I'équilibre chimique.

“ J

Notons que le systéme peut cesser d'évoluer pour deux raisons, illustrées ci-aprés :

= soit car A,G = 0, c'est I'équilibre chimique;

= soit A;G # 0, mais & ne peut plus varier car un des réactifs a disparu.

G G
i\ état final | 0
< | -
oG | | oG !
AG=—t ' AG = - :
JE | S 0¢ S
g(‘q é.Inax //é.e(:: é.max
Réaction équilibrée Réaction totale

1.2 Constante d’équilibre

Jusqu’a présent, on avait défini en chimie la notion de constante d'équilibre K°(T') et selon la valeur
de @ par rapport a K°(T'), on pouvait déterminer si la réaction se produisait en sens direct, indirect,
ou si le systeme était a I'équilibre. Ce que I'on vient de démontrer nous permet alors de le justifier, a
la condition de définir K°(T') de la maniére suivante :

,—[ Constante d’équilibre d’une réaction chimique} N

Pour une réaction chimique d’enthalpie libre standard de réaction A,G°, la constante
d’équilibre de la réaction est définie par :

AG°=—-RTInK°(T) < K°(T) = exp (—ArG )

T (3.18)

Cette relation est appelée loi d’action de masse, ou relation de Guldberg et Waage.
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L'enthalpie libre de réaction se réécrit alors :

AG=AG°+RTInQ = RT(InQ — In K°(T)) = RT In (Kf?T)) (3.19)

Ainsi on retrouve les mémes conclusions qu'en 1°'° année, a savoir :

= si AG <0, c'est-a-dire Q < K°(T), la réaction se produit en sens direct;
s si AG >0, c'est-a-dire Q > K°(T), la réaction se produit en sens indirect;
» si A,G =0, c'est-a-dire Q = K°(T), le systéme est a I'équilibre chimique.

Rappelons ici que cette discussion est purement thermodynamique, rien ne nous dit
E!E que la réaction se produit effectivement : I'aspect cinétique d’une réaction chimique
doit également étre discuté.

11.3 Influence de la température sur K°(T)

Contrairement a une idée recue, la température n’augmente pas toujours la valeur de la constante
d'équilibre (ou la vitesse de réaction). On peut déterminer le lien entre K°(T') et la température via la
relation de Van't Hoff :

d(In °(T)) _ AH®

2
dT RT? (3.20)
Partons de la relation de Gibbs-Helmholtz : i (g> _ i On la dérive partiellement pa
rton relation ibbs-Helmholtz : = { 7 | = —=3. On rive partiellement par
rapport a I'avancement et on utilise I'égalité de Schwartz :
L)t B =302 ow
oc\oT \1T/)) 06 \T? or\ T ) T2 '

puis on consideére |'état standard :

d (AIGO) _ AH®  d(RWEK(T))
ar\"T )~ 12 ar

(3.22)
On remplace en particulier les dérivées partielles par des dérivées droite, vu que les grandeurs
introduites dépendent juste de la température. Ainsi :

= si A,H® > 0 (réaction endothermique), K°(T) croit avec la température;

= si A H® < 0 (réaction exothermique), K°(T') décroit avec la température;

= si A H° =0, la réaction est athermique et K°(T) = cste.
Dans le cadre de I'approximation d’Ellingham, on peut intégrer la relation précédente et déterminer

la constante a différentes températures :

In K°(Ty) — n Ko(Ty) = 22 (fi - <fi)> (3.23)

c'est-a-dire encore

K°(T) AHO 11
Koy - O ( 7 (ﬁ - E)) (3.24)

On trouve parfois dans certains sujets la notion de température d’inversion T;. Il s'agit de la
température, pour une réaction chimique, telle que K°(7}) = 1. Cela signifie concrétement que,
lorsque toutes les espéces chimiques sont a I'état standard, c'est la température a laquelle le sens
de la réaction s'inverse.

I1l. Optimisation d’un procédé chimique
Partant d'un équilibre physico-chimique d’'un systéme, que se passe-t-il si on modifie un des pa-

ramétres décrivant le systéme (pression, température, composition, etc.)? Dans quel sens évolue la
réaction ? Vers quel état d'équilibre le systéeme évolue-t-il ? Tentons de donner une réponse.
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I11.1 Variance

On a déja donné une définition de la variance au chapitre C2 : c'est le nombre de paramétres
intensifs et indépendants que I'on peut choisir pour fixer entiérement |'état d’équilibre du systéme.
Mais a quoi cette grandeur sert-elle concrétement? Si on souhaite optimiser un procédé chimique
(c'est-a-dire influencer la valeur de I'avancement a I'équilibre &), il est important de connaitre le
nombre de parametres que |'on peut modifier.

On va calculer la variance dans quelques cas particulier de réactions chimiques.

£!5 Ce n'est pas tant sa valeur qui importe, c'est le commentaire que I'on en fait !

i) Exemple 1 : systtme homogéne
Considérons la réaction PCl;(g) == PCl;(g) + Cl,(g), de quotient réactionnel :

_ z(PCly)z(Cly) P

©= z(PCly) P° (3.25)

Listons les paramétres intensifs qui influencent le systéme réactionnel (on parle de facteurs d’équi-
libre ou de parametres d’influence) :

= la pression P, car le quotient réactionnel (pas la constante d'équilibre, attention) en dépend
a priori et selon sa valeur on peut modifier la composition du systeme;

= la température T car on vient de voir que K°(T') dépend a priori de la température, elle peut
donc avoir une influence sur |'équilibre chimique;

= les fractions molaires des réactifs et produits, au nombre de 3 : si on modifie 'un des z; a T
et P fixées, les autres vont évoluer afin de maintenir le quotient réactionnel égal a K°(T).

On a donc 5 facteurs d'équilibre intensifs. Cependant ils ne sont pas tous indépendants :

= |'expression de K°(T') relie ces paramétres;

= les trois constituants sont dans la mé&me phase gazeuse, donc on a nécessairement z(PCl;) +
z(Cly) + 2(PCl;) = 1.

Donc au final on a trois facteurs d’équilibre indépendants que I'on peut choisir pour fixer entierement
la composition du systéme réactionnel : v = 3.

Ainsi, la variance peut s'écrire v = X — Y, avec X le nombre de parametres intensifs nécessaires
a la description du systéme et Y le nombre de relations existant entre ces paramétres.

Supposons que le systeme ne soit initialement constitué que de PClg. Alors I'équation de la réaction
chimique impose z(PCl;) = x(Cl,), c'est-a-dire une relation supplémentaire et la variance passe
a v = 2. Sion fixe la température T et la pression, I'équilibre ne peut exister que pour certaines
valeurs de fractions molaires.

ii) Exemple 2 : systéme homogéne
2HI(g) == l(g) + Ha(g)

de quotient réactionnel :

Exercice
Déterminer la variance de ce systéme.

Ici, la pression n'intervient pas dans |'expression de la constante d'équilibre et n’est donc pas un
facteur d'équilibre. On a une variance de v = 2, c’est-a-dire un systéme divariant (Certains parlent alors
de variance réduite, du fait que I'on a pris en compte que la pression n'était pas facteur d'équilibre)
car :

SEEOLLS (329

= X =4 : température T + trois fractions molaires;

= YV =2:K°T)et>;x; =1 constituent deux relations entre les parametres intensifs.

Ainsi fixer la température et une fraction molaire impose la valeur des deux autres fractions molaires.
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iii) Exemple 3 : systéme hétérogéne
CaCO4(s) == Ca0(s) + CO,(g)

Chaque constituant de cette réaction chimique étant seul dans sa phase, la fraction molaire de chaque
constituant vaut 1. La variance vaut v = 1 (systéme monovariant), car :

= X =2 : pression et température;
» Y =1:K(T).

Par exemple, une fois T fixée, I'équilibre ne peut exister qu'a une seule pression que |'opérateur n'a pas
la possibilité de choisir.

111.2  Principe général de I'optimisation

En écrivant I'enthalpie libre standard :

AG=RT | nQ —InK°(T) (3.27)

F(P;) (1)

on en conclut que deux types de modifications sont possibles : soit une modification de température
changeant la valeur K°(T), soit une modification des autres paramétres intensifs (pression, composition)
affectant la valeur de Q.

Partons d'un état d'équilibre (état 1) d'une réaction, ol A,G7 = 0. On modifie un paramétre en
laissant les autres constants, d'ou :

A Go 75 (IR KQO 7é QQ (328)
le systéme est hors d'équilibre, et évolue vers un état 3. On peut connaitre le sens d’'évolution en
regardant comment K°(T') ou ) évolue avec la variable modifiée.

Notons deux cas possibles pour I'état 3 :

= soit A,G5 = 0, c’est-a-dire qu’on arrive vers un nouvel état d'équilibre, on parle de déplacement
d’équilibre;

= soit un réactif disparait, on parle alors de rupture d’équilibre.

Notons qu'il faut que v > 2 pour observer un déplacement d’équilibre. Donnons un contre-exemple :
) P(CO P _. - 8
reprenons |'exemple 3, de variance v = 1. On a K°(T) = % = 55 Si on diminue P a
T fixé, alors @ < K°(T), et il n'est pas possible de changer un autre paramétre pour rétablir
I’équilibre : la réaction se déplace dans le sens de la consommation totale de CaCO; : il y a rupture

d’équilibre.

111.3 Moadification de la température

Déterminons ce qu'il se passe si, a partir d'un état d’équilibre caractérisé par K7 = 1, on augmente
la température a pression et composition constantes. Rappelons, pour ce faire, la loi de Van't Hoff :

d(In K°(T)) _ AH®

ar T2 (3.29)

Ainsi :
= si la réaction est endothermique, A,H® > 0 et K°(T) est une fonction croissante de la
température, donc K35 > Q2 = (Q1, la réaction se déplace dans le sens direct;
* = si la réaction est exothermique A, H® < 0, K°(T') est une fonction décroissante de la tem-

pérature, donc la réaction se déplace dans le sens indirect.

Une augmentation isobare de la température a partir d'un état d'équilibre fait évoluer le systéme
dans le sens de la réaction endothermique (régle de Van't Hoff, & démontrer a chaque fois).

On pourrait tracer
I'équivalent d'un dia-
gramme de phase en
coordonnées (P, T),
ol [I'équilibre n’est
possible que sur une
courbe définie par
P(T) = P°K°(T)
et séparant deux
domaines de stabilité.
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= Si AJH° = 0, T n'est pas un facteur d'équilibre. C'est par exemple le cas des réactions
d'estérification, qui sont quasiment athermiques, ol le chauffage n'est la que pour améliorer
la cinétique.

= |l s’agit d'une loi de modération : les effets s'opposent a la cause qui leur ont donné naissance.
Par exemple pour une réaction dont le sens direct est exothermique, I'augmentation de
température provoque le déplacement de I'équilibre dans le sens de la consommation de
chaleur, c'est-a-dire le sens indirect.

111.4 Moadification du quotient réactionnel

a) Modification de la pression

Si le quotient réactionnel dépend de la pression, alors ce dernier est un facteur d'équilibre. En
pratique, écrire explicitement le quotient réactionnel permet de savoir comment évolue (), et prévoir le
sens de la réaction chimique. Néanmoins vous pouvez retenir le résultat suivant :

Loi de Le Chatelier}
Lors d'une augmentation de pression d'un systeme chimique en équilibre, a température
fixée, la réaction chimique se produit dans le sens de la consommation de matiére gazeuse,
c'est-a-dire dans le sens ot 3, .., v; <O0.

1,8az

(In Q) _ Z o d(lna;)

Ce résultat se démontre en calculant . Si le constituant 7 n’est pas un

oP - oP
d(na;) = P 9(lna;) 1 (33) 1
gaz, —o— = 0. Sinon, comme a; = szO, 9P o \R/)"P Dol
Id(nQ 1 1
%:Zyiﬁzﬁ ZV@ (3.30)
%,8a%Z i,8az

Si par exemple 3, .., i <0, Q est une fonction décroissante de la pression, donc une augmenta-
tion de pression conduit a ce que la réaction se déplace dans le sens direct (Q2 < @1 = K°(T)),
c'est-a-dire dans le sens d'une consommation de matiere gazeuse.

b) Modification d’une ou plusieurs fractions molaires

U

Avec z; = , on peut modifier une ou plusieurs fractions molaires en changeant n; ou

Z TV, méme phase
une des n,;; de la méme phase (le composé j pouvant étre actif, c'est-a-dire participant a la réaction,

ou inerte). Il n'y a pas de régle générale, il faut traiter les situations au cas par cas.

111.5 Exemple d’application

Prenons le cas de I'équilibre de Boudouard :
C(s) + CO,(g) = 2CO(g), AL H® = 172kJ-mol 1

Il s’agit d'un équilibre chimique trés important en sidérurgie. On peut calculer la variance : v = 2,
car X =4 (P, T,2(CO), 2(CO,)) et Y =2 (K°(T) et (CO) + 2(CO,) = 1) et exprimer le quotient
réactionnel :

_ z(CO)? P

Q= WF (3.31)

Exercice
\ Déterminer I'influence de la température et de la pression sur cet équilibre chimique.

= une augmentation de température a pression constante aura pour effet, comme A H® > 0, de
déplacer I'équilibre dans le sens direct;
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= une augmentation de pression a température constante aura par contre pour effet de déplacer
I'équilibre dans le sens indirect, comme ) augmente avec P. C'est cohérent car >
2—-1=1>0.

1,8aZ Vi =

Exercice
Si on ajoute un constituant inerte gazeux, comment évolue I'équilibre a T et V fixés? a T' et P fixés?
Si on fixe la température et le volume, I'ajout d'un constituant gazeux n'a aucune influence. En
effet, en exprimant les fractions molaires et la pression en fonction de la quantité de matiére totale de
£aZ Nyot, gaz, ON trouve :

(n(CO) )2

TNtot,gaz ntot,gazRT TL(CO)2 RT

- = _— . 2

@=—0ico,) X v n(CO,) V (332)
Ntot,gaz

indépendant de not,gaz. Donc I'ajout d’'un constituant inerte gazeux n'a pas d'influence sur I'équilibre
chimique.
Si on fixe maintenant la pression et la température, le calcul précédent devient :

n(CO2 P
=— 3.33
Q n(COQ)ntot)gaZ PO ( )

donc I'augmentation de not,ga, Par I'ajout d'un constituant inerte diminue le quotient réactionnel, et
la réaction est déplacée dans le sens direct.

Exercice
K Quelle est I'influence de I'ajout de CO a T et V fixés? a T' et P fixés?
n(CO)? RT

» a T etV fixés, le quotient réactionnel s'écrit Q = ———~——, et il est croissant avec n(CO).
n(COy) V
Ainsi I'ajout de CO conduit a un déplacement de la réaction dans le sens indirect, c'est-a-dire de

sa consommation ;

a T et P fixés, le quotient réactionnel s'écrit maintenant () = n(CO)* P
e ~ n(CO,)(n(CO) + n(CO,)) P°*°

2 A 2 2A2
L'étude de la fonction f(x) = m conduit a f'(x) = (j(x—i_ﬁ); > 0 pour z > 0. Ainsi

@ est encore croissant avec n(CO), et la réaction est déplacée dans le sens indirect.
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3.1 Changement d’état du thlophene

Le thiophéne est un composé organique qu’on trouve naturellement dans le pétrole.

1. Justifier que, dans le tableau de données, AfH°(H,) = 0 et A¢G°(H,) = 0.

2. Calculer I'enthalpie standard A, H®° et |'enthalpie libre standard A,G° de réaction pour la vaporisation du
thiophene C,H,S a 298 K.

3. (a) Relier I'enthalpie libre standard de la réaction thiophéne(,) — thiophéne . aux potentiels chimiques standard
de ces deux constituants physico-chimiques.

(b) Donner les expressions des potentiels chimiques du thiophéne liquide et du thiophéne gazeux.

(c) En déduire la pression de vapeur saturante au dessus du thiophéne liquide a 298 K.
4. Calculer I'entropie molaire standard du thiophéne gazeux a 298 K.

5. L'élimination du thiophéne dans les pétroles est réalisé par hydrodésulfuration selon la réaction d'équation :
C4H,S(g) +4Hy(g) == C4Hyp(g) + HoS(g)

Déterminer, pour cette réaction, A, H®, A.G° et A, S° a 298 K.
Données a 298 K

Espece Thiopheéne(,) | Thiopheéne(,) | Butane(,) | dihydrogene, | sulfure d’hydrogene
ArH® (kJ-mol™1) 117 80 -127 0 -21

A¢G® (kJ-mol™1) 123 120 -14 0 -32

S° (J-K~T-mol~T) - 180 310 130 -

3.2 Synthése de I'eau

Considérons |'équilibre de synthese de I'eau :
2H,(g) + O,(g) = 2H,0(g)
pour lequel I'enthalpie libre de réaction standard vaut (en J-mol™!) :
AG°(T) = —495000 + 7,8 TIn T + 33,0 T + 0,01 T* (3.34)

1. Déterminer A,G° puis K°(T') pour T3 = 1500K et 75 = 3000 K. La réaction est-elle endo- ou exo-thermique ?

2. Un mélange contenant une quantité n; de dihydrogéne, no de dioxygene et n3 d'eau est porté a la température
T sous la pression p = 1,0 bar. Calculer I'enthalpie libre de réaction du systéme pour cette réaction et en déduire
le sens d'évolution dans les trois cas suivants :

(a) n1 =n2 =n3=1/3 mol, a T; = 1500K
(b) ny =ny =0,5 mol et ng = 0,90 mol a 77 = 1500 K.
(c) n1 =2/30 mol, ny = 1/30 mol et ng = 0,90 mol & T, = 3000 K.

3.3 Déplacement ou rupture d’équilibre ?

1. (a) Peut-on déplacer les équilibres suivants sans qu'il y ait rupture d'équilibre (les proportions initiales des
constituants étant quelconques) ?

(A) 2 CUBI’(S) = CUBI’Q(S) + CU(S)
(B): 2 HgO(s) = 2 Hg(g) + Oz(g)
(C) . 2 NOQ(g) = N204(g)

(b) En déduire I'effet d’'une augmentation de pression sur ces équilibres.
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2. Les équilibres suivants sont réalisés en introduisant uniquement les réactifs en proportions steechiométriques :

(D) : C2H6(g) = C2H4(g) + Hg(g) AH® >0
(E) : 2 SOQ(g) + Og(g) = 2 SOg(g) ALH® <0
(F) : GeOQ(S) + CO(g) = GeO(s) + COQ(g) AH® >0
(G) 4 NHg(g) + Og(g) = 4 NO(g) + 6 HQO(g) AH® <0

(a) Calculer la variance de chaque systéme en équilibre.
(b) Déterminer I'effet sur ces équilibres :
= d'une élévation de température a pression et composition constantes;
= d'une augmentation de pression a température et composition constantes;

= de l'introduction d'un constituant inactif gazeux soit a volume et température constants, soit a pression
et température constantes.

3.4 Dissociation du tétraoxyde d’azote

On consideére I'équilibre
N,0O,(g) == 2NO,(g)
de constante d'équilibre K° = 0,674 a 320 K.

1. Déterminer I'enthalpie standard de réaction a 298 K. Commenter son signe. On suppose par la suite que |'enthalpie
standard de réaction est indépendante de T' dans |'intervalle considéré.

2. Déterminer K° a 298 K.
3. En déduire I'entropie standard de cette réaction a 298 K.

4. On part d'un systeme comprenant uniquement ng = 1 mol de N,O, a I'état initial. Le systeme évolue de fagon
isotherme a Ty = 298K et isobare a P = P° = 1,0 bar. Calculer I'avancement de la réaction a I'équilibre.

5. Calculer la variation d’enthalpie AH. En déduire la chaleur dégagée par la réaction.

6. Rappeler I'expression de I'enthalpie libre d’'un mélange en fonction des potentiels chimiques des espéces qui le
constituent. Calculer la variation d’enthalpie libre AG. Commenter.

Espéce N2O4(g) NO2(g)
ArH® (kJ-mol 1) [ 9,16 33,2

3.5 Du gypse au dioxyde de soufre

Données a 298 K

La décomposition thermique du gypse, CaSO,, met en jeu les deux équilibres suivants :

CaSO4(S) = CaO(S) + SOg(g) K§(1400 K) = 7,0-10_6 (a)
SOs5p = SOse + 3Oz KS(1400K)=20,0 (b)

1. Déterminer les pressions partielles a I'équilibre, CaSO, étant introduit seul dans un récipient initialement vide et
porté a 1400 K.

2. En pratique, on ajoute de la silice SiO, au sulfate de calcium; I'équilibre (a) est alors remplacé par I'équilibre

(c) :
CaSOy )+ SiOy(s)= CaSiO3¢)+ SO3(,)  K2(1400K) = 1,0 (c)
(a) Déterminer la constante d'équilibre de la réaction (d) :
CaOg)+ SiOy(5)= CaSiOz()  (d)

(b) Calculer la pression partielle du dioxyde de soufre dans ces conditions; conclure quant a I'intérét de I'ajout

de silice.
o P(S03) . . . T .
1. Comme K3 = o P(S03) = 0,7 Pa. Ensuite, en considérant le deuxieme équilibre, on a n(SO,) = 2n(0O,), donc
. 2/3
o 2p(0,)*/* Kip(SOs)(P°)!/? >
K& = ~505) (P72 = p(0y) = ( EEA—— ) =1,710°Pa (3.35)

et donc p(SO,) = 2p(0,) = 3,4:10% Pa.
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2. (a) Comme (d) = (¢) — (a), A:G°(d) = A:G°(c) — A:G°(d) <= K3 = g‘o =1,410°.
(b) Avec I'équilibre (c), on en déduit que P(SO3) = P° = 1bar, et donc en reprenant les calculs pour I'équilibre (b), il
vient p(SO,) = 9,28 bar. L'ajout de silice a permis de considérablement favoriser la décomposition du gypse.

3.6 Taux d’avancement isobare

On considére I'équilibre suivant en phase gazeuse :

PCls(g) == PClyg)+ Clyg)
1. Déterminer la constante d'équilibre K° de cet équilibre a 500K puis a 800 K.

2. Calculer le taux d'avancement (défini par 7 = & /&max) de la réaction, a I'équilibre, lorsqu'on introduit une
quantité ng de PCl; a 500 K dans un récipient, la pression restant constante et égale a 1,0 bar.

3. (a) Comment évolue I'équilibre si I'on augmente la pression de maniére isotherme ?
(b) Que vaut le taux d'avancement a |'équilibre si la pression est portée a 10,0 bar a 500 K?
4. (a) Comment évolue I'équilibre si I'on augmente la température de maniére isobare ?
(b) Que vaut le taux d'avancement a I'équilibre si la température est portée 3 800K et la pression & 1bar?

Données (grandeurs standard supposées indépendantes de la température) :

Espéce PC|5(g) PC|3(g) C|2(g)
A¢H° (kJ-mol™1) | -374,9 | -287,0 0
S° (JKTmol™1) | 3645 | 311,7 | 2230

3.7 Réduction du germanium

On considére :
= |'équilibre de réduction du monoxyde de germanium par le monoxyde de carbone oti K7 = 0,8 a 950 K :
GeOy)+ COx) == Gey)+ COyy (1)
= |'équilibre de dismutation du monoxyde de carbone, pour lequel K5 =2 a 950 K :
2C0() 7= C)+ COze)  (2)

1. Dans une enceinte fermée de V' = 30L, maintenue a 950 K, on introduit 10 mol de CO(g) aprés avoir éliminé
I"air présent. Calculer la quantité des divers corps présents et les pressions partielles des gaz a I'équilibre.

2. On ajoute alors, a 950 K, 5 mol de GeOyy). La réaction (1) se produit-elle ?
3. On fait alors varier le volume de I'enceinte a T fixée. A partir de quel volume I'équilibre (1) est-il établi?
4. En augmentant encore le volume, dans quel sens se déplace I'équilibre (2)?
5. Calculer la pression totale P ainsi que le volume V' pour lequel le carbone disparait.
T 5) P° n 5) P°
1. Comme K35 = iggg;g 5= Zgggjg RT‘“/' en notant &.q I'avancement a I'équilibre, on doit résoudre :
AL (3.36)

PV (no—26eq)?

Un rapide calcul conduit a £eq = 4,54 mol, donc n(CO,) = n(C) = &eq et n(CO) = 0,93 mol. On trouve ainsi P(CO,) =
12,0 bar et P(CO) = 2,5 bar.

P(CO,)

P(CO)
réaction ne se produit pas (normalement sens indirect, mais il n'y a pas de germanium solide dans I'enceinte).

2. On peut calculer le quotient réactionnel associé a I'équation (1) a I'état initial : Q1 =

=48 > K7. Donc la
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3. L'équilibre (1) est établi a condition de vérifier simultanément :

_ P(CO,) _ P(COq)P°

Ki = K3 = .37
L= pco) & T TPpcoy (3.37)
B Ky K72 . A
conduisant a3 P(CO) = o P° = 0,40bar, P(CO,) = 78 P° =0,32bar. Or, si I'avancement de la réaction (1) est nul
2 2
(limite de I'équilibre de (1)), P(CO) = (ng — 2§Cq$2)g et P(CO,) = Ecq,gg, d'ou :
1% no BT =0,759m’ (3.38)

~ P(CO) + 2P(COy)

4. Si on augmente le volume, comme le quotient de réaction est proportionnel au volume, on déplace I'équilibre dans le sen
indirect.

5. Le carbone disparait lorsque &cq,2 = 0 pour I'équilibre 2. En notant £.q,1 |'avancement de I'équilibre 1, ce dernier doit
vérifier :
Ko = _Sear Eeq1 = 4,44 mol (3.39)
no — geq,l
La pression en CO, et CO doit toujours étre la méme qu'a la question 3, dans la mesure ou les deux équilibres sont vérifiés
(mais cette fois-ci c'est le deuxiéme ot I'avancement est nul). Donc Pioy = 0,72bar = not,gaz RT/V = (no — Eeq1 +

€eq,1)RT/V . D'ol

v = T om? (3.40)
Ptot
3.8 Résolution de probléme : pollution au mercure

La valeur limite d'exposition au mercure Hg,) dans I'air des locaux de travail est de 0,05 mg-m~3.

On casse un thermometre contenant m = 1 g de mercure liquide Hg(,) dans une piéce fermée de volume V' = 30 m3
et de température constante 7' = 300 K. A I'équilibre, la norme est-elle dépassée ?

On donne les grandeurs suivantes, dont les valeurs ont été arrondies pour pouvoir faire rapidement des calculs a la
main :

Enthalpie de vaporisation standard du mercure 3 650 K : A, H°(650 K) = 6-10* J-mol~!;

Espéce Hgp | He
= | Entropie molaire standard S, a 300 K (J-K~1-mol™1) 75 175
Capacité thermique molaire standard C?  a 300 K (J-K~-mol™) | 28 21

= masse molaire du mercure : 2102 g-mol™!;

= constante des gaz parfaits : R = 8 J-K~1-mol™1.

Calculer K°(T) (<= A,G° = 30kJ-mol™) a I'aide des données thermo. Vérifier que A, H® varie peu avec la température
a l'aide de A,C7, car I'enthalpie de vaporisation est donnée a 650 K En déduire la pression en vapeur de Hg, la convertir en
mg/m3, on trouve Puy = 0,6 Pa, soit 48 mg-m~>. Norme dépassée.

Chapitre C3 - Equilibre chimique et optimisation
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Questions de cours :

= Expliquer le principe de construction d'un diagramme binaire liquide-solide a partir des courbes d'analyse thermique.
Tracé dans le cas idéal a un seul fuseau. Analyse a I'aide de la variance réduite.

= Enoncé et justification des théorémes de I’horizontale et des moments chimiques. Application 3 un exemple au
choix du colleur.

= Présentation des diagrammes binaires pour des solides non miscibles : diagramme a eutectique, propriétés fonda-
mentales et applications; diagramme a composés définis a fusion congruente.

Capacités exigibles du BO :

Exploiter les diagrammes isobares d’'équilibre entre deux phases pour, a composition en fraction massique donnée :

= écrire le comportement d'un mélange binaire lors d'une variation de température en tracant I'allure de la courbe
d’analyse thermique.

= déterminer les températures de début et de fin de changement d’'état;
= donner la composition des phases en présence a une température fixée ainsi que les masses dans chaque phase;

= identifier les compositions relatives aux mélanges indifférents, eutectiques et aux composés définis et leur intérét
dans I'utilisation des alliages métalliques.



. Les alliages binaires

.1 Présentation : les alliages

Les alliages sont des composés formés par la combinaison d'un élément métallique de base avec
un ou plusieurs autres éléments chimiques (métalliques ou non) : en général quand I'élément d’alliage
est non métallique, sa teneur atomique est faible, mais peut atteindre jusqu'a 50% pour des éléments
d'alliage métalliques.

Citons quelques exemples :

= les alliages de fer comme la fonte (fer + qques % de carbone), I'acier (fer, carbone et éventuel-
lement du chrome, du nickel), I'acier inoxydable (mémes ingrédients que |'acier, en proportions
différentes + molybdéne ou vanadium);

= les alliages de cuivre comme le bronze (4-étain) ou le laiton (+zinc);

= divers alliages aux propriétés physiques intéressantes comme |'alliage plomb-étain pour la brasure,
le TAGV (titane + 6% aluminium + 4% vanadium) utilisé dans |'aéronautique (léger et résistant),
certains alliages a base de nickel possédent une grande tenue mécanique et aux hautes tempéra-
tures (turbines, turboréacteurs), l'invar (nickel + fer et traces de manganése et carbone) qui se
dilate dix fois moins que le fer.

1.2 Miscibilité des mélanges binaires de métaux

La fabrication des alliages peut se faire en mélangeant des métaux purs fondus : comme pour des
liquides usuels, certains sont miscibles totalement (on parle de solution liquide binaire), soit non
miscibles, soit miscibles partiellement. Seul le premier cas sera étudié par la suite. On observe ensuite
divers comportements lors du refroidissement d'une solution liquide binaire :

= soit la phase solide qui apparait est homogene : la miscibilité est alors totale et on parle de
solution solide (d'insertion ou de substitution selon les tailles respectives des éléments);

= soit les deux métaux cristallisent séparément, car les deux solides sont parfaitement non miscibles,
I"alliage formé est hétérogene ;

= soit les deux métaux peuvent réagir et forme une espéce solide différente, on parle de composé
défini ;

solution solide solution solide

= .. ) alliage hétérogene
de substitution d’'insertion

Ces trois cas vont étre étudiés, mais il en existe d’autres.

1.3 Composition des mélanges

Les compositions de chaque phase homogéne sont caractérisées par la donnée :
= des fractions molaires x; , des corps ¢ dans la phase étudiée, soit par exemple pour deux
ni,s

ni,s + n2, s

composés en phase solide : x; ; = et xo ¢ Vérifiant x1 s + 2, =1;

= des fractions massiques w; , (w pour « weight ») des corps i dans la phase étudiée, soit
miye

par exemple pour deux composés en phase liquide wy ¢ = et wy g +wop =1

mie+ Moy
On introduit aussi pour le mélange, qu'il y ait une phase liquide et une ou plusieurs phases solides,

. . Ve 7 n
% la fraction molaire du composé 1 (ou 2) dans le mélange z; = TZ avec n; = Ny s + Ny
nyT+n2
Attention, c'est une donnée du probleme : la composition globale ne peut pas varier pour un
mélange donné.
Ci-dessous une illustration concrete de I'évolution du solide avec la fraction molaire :
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squtions soIides u u

Exercice

Exprimer la fraction massique w; en fonction de la fraction molaire 1 et des masses molaires M; et
My de chaque constituant.

mi ny M _ x1 M
mi + mo TL1M1 + n2M2 £171M1 + (1 — Il)Mg
et en utilisant zo = 1 — 1.

vec wy = n divisan rni+nso raction,
Avec en divisant pa +mno la fractio

1.4 Variance des mélanges binaires

Pour un corps pur, rappelons que v = 2 pour une phase liquide ou solide seule, et v = 1 pour
le mélange diphasé : cela permet d'expliquer que si la pression est fixée, la température du mélange
diphasée est contrainte et ne peut pas varier.

Etudions alors quelques cas possibles dans le cas d’'un mélange binaire :
= pour la phase liquide seule, les paramétres intensifs sont P, T', x1, 2 donc X = 4 et
Y =1 car on a la relation 1, + z2 ¢ = 1, donc v = 3. Ainsi méme en fixant la pression
et la composition du mélange, la solution liquide existe donc pour différentes valeurs de
températures ;

= pour la phase solide seule :

— si les deux solides sont miscibles, on peut reprendre exactement le méme raisonnement
etv=3;

— si les deux solides sont seuls dans leur phase, les parameétres intensifs sont seulement P
et T, on n'a pas besoin d'introduire de fraction molaire et on n'a aucune relation donc

* v=2;

= pour un équilibre liquide-solide :

— si les solides sont miscibles, on a X = 6 paramétres intensifs (P, T, T1,0, T2,0, T1,s,
To,s), et Y = 4 relations (21,0 + 220 = 1, 21,5 + 2,5 = 1 et I'égalité des potentiels
chimiques traduisant I'équilibre entre les phases 1 s = 11,0 ainsi que po ¢ = p2 ) donc
v = 2 : ainsi si on fixe la pression, I'équilibre est possible a différentes températures;

— si les deux solides qui apparaissent sont seuls dans leur phase, X =4 (P, T', z1,4, Z2,),
Y=3(zo+x20=1, p1,s = 1,4 €t pa s = pio ) donc v =1 : ainsi si la pression est
fixée, la température ne peut plus varier (comme pour un corps pur diphasé) ;

— si un seul des solides apparait, on trouve alors v =4 — 2 = 2.

On constate alors que v = 4 — ¢ ou ¢ est le nombre de phases. Cependant, méme s'il s'agit
d'un « aide-mémoire », il faudra démontrer a chaque fois |'expression de la variance lorsque c'est
demandé!

Selon la valeur de la variance, le comportement de la température lors du refroidissement isobare
va différer.
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Il. Cas des solides totalement miscibles

Dans toute la suite, on fixe la pression du systeme (I'influence de la pression étant
faible sur les phases condensées) ainsi que la composition globale du mélange entre
les deux espéces (c'est-a-dire 21 et xs ou w; et wsy). Les variances qui seront
& calculées prendront en compte cette spécificité et seront notées v’. On parle alors
souvent de variance réduite, qui nous permet de connaitre le nombre de paramétres
intensifs que I'on peut réellement modifier dans ces conditions expérimentales.

Il.1 Courbes d’analyse thermique isobare
a) Courbe d’analyse thermique d’un corps pur

Considérons pour commencer le cas d'un corps pur a T A
|"état liquide, que I'on refroidit a pression constante.
A I'état liquide comme solide, v’ = 1, c'est-a-dire
que la température est un degré de liberté, mais
par contre lors de I'équilibre liquide-solide : X =
1 (T)etY =1 (g = ps) donc v = 0 et la T,
température est nécessairement constante. Sur la
courbe d'analyse thermique, cela se traduit par un
plateau (ou palier) de transition de phase, comme
illustré ci-contre. t

Y

b) Courbe d’analyse thermique d’un mélange binaire idéal

Lorsqu'on considere un mélange binaire idéal avec
solides et liquides totalement miscibles, la courbe
de refroidissement isobare ne fait plus appa-
raitre de paliers. Elle présente néanmoins deux
points anguleux a |'apparition des premiers cris-
taux (point A, début de solidification) et a la dis-
parition des derniéres gouttes de liquide (point B,
fin de solidification). La variance réduite lorsqu'il
n'y a que la phase liquide ou la phase solide est
v/ =1carzy 4 =z et X9 = o sont fixés, P est
fixé, il ne reste que T' comme paramétre intensif.
Lors de I'équilibre liquide-solide, v = 2 soit avec la pression fixée v/ = 1 : on n'observe alors plus de
* | palier de changement d’'état. Le changement d’état d’un mélange binaire ne se produit pas
a température constante, de maniere générale.

T A

Y

1.2 Diagramme binaire isobare d’'un mélange idéal

A I'instar de I'obtention de la courbe de saturation d'un corps pur a partir des isothermes d’Andrews,
on peut tracer les courbes d'analyse thermique pour plusieurs compositions du mélange, et reporter les
températures de début et de fin de solidification.

On obtient respectivement la courbe du liquidus (le lieu des températures du point A) et du solidus

(le lieu des températures du point B).
Est représenté ci-dessous un exemple avec le mélange de cuivre et de nickel.

e X
Ta Ty 0 Ni,1

fus,Ni

fus,Cu

solidusi Ni(s) + Cu(s)
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11.3 Détermination de la composition

Quand on a un mélange liquide-solide, comment connaitre les fractions molaires dans chaque phase ?
Comme la variance réduite vaut déja v" = 1 dans ce do-
maine, le fait de fixer la température implique v/ = 0,
c'est-a-dire que tous les parameétres intensifs et indé-
pendants qui décrivent le systéme sont fixés. Il existe
donc une unique valeur des fractions massiques ou mo-
* | laires, et ce indépendamment de la composition initiale
du mélange. En se référant a la figure ci-contre, cela
signifie que quelque soit wp, on a les mémes wp s
et wp . Or, si on refroidit un liquide de composition
wp,1 : quand on arrive a Ty, le mélange est encore >
liquide donc wp ¢(Ty) = wp,1. 0 w w Wy, 1w
De méme, en réchauffant un solide de composition wg 2, quand on arrive a Tj, le mélange est encore
solide donc wg s(Ty) = wp 2.

T A A

liquidus

B

Théoréme de I'horizontale)
Les fractions massiques ou molaires d'un mélange binaire solide + liquide a la température
T = Ty sont obtenues en prenant l'intersection de T' = Tg avec le liquidus et le solidus
respectivement. Cette propriété n'est pas spécifique aux mélanges idéaux.

On peut aller plus loin est relier quantitativement les masses totales dans la phase liquide et dans
la phase solide :

Démonstration
%% |

Partons de la masse totale en un composé B :
mp = mp+ Mp,s. liquidus
On utilise alors les trois fractions massiques de B :
mwp = MyWR ¢ + MsWB,s-

Puis avec m = my + mg, on peut regrouper les
masses liquides et solides : my(wp — wpy) =
ms(wp s — WR).

Cela se réécrit donc myML = msMS.

T A A

r—( Théoreme des moments} N

A une température donnée, apres application du théoreme de I'horizontale, on relie les masses
de chaque phase par le théoréeme des moments chimiques :

meML = msMS (4.1)

Si le diagramme binaire est gradué avec la fraction molaire, on trouve de méme n,ML =
nyMS.

(. J

Le nom de ce théoreme provient du paralléle qui peut étre fait avec une balance et |I'application
de la loi du moment cinétique a I'équilibre ot mygM L = msgMS.

On peut alors obtenir uniquement la masse de liquide en fonction de la masse totale en utilisant
N WRB,s —WB MS

mg=m-—mfdoutmy=m—"——-—" = ——.

WR,s — WRB LS

L'ensemble des masses dans chaque phase s'obtient alors avec la connaissance de wp ¢, wp, s, My

et mg 1 MpB,s = WB,sMs, MA,s = Ms —MpBs, et de méme pour la phase liquide.
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Une application
concrete de ce type
de diagramme est la
croissance de nanofils
de silicium a partir
d'un mélange eutec-
tique fondu. L'ajout
d'un gaz de silicium
conduit a la sursa-
turation du liquide
et la précipitation de
silicium pur.

11.4 Cas d’une solution solide présentant un écart important a l'idéalité

TA . . y
Lorsque la solution solide n'a pas un comportement

idéal, tout en restant homogene, on peut obtenir
un diagramme a l'allure suivante. Le liquidus et le
solidus présentent un extremum (quasiment tout le
temps un minimum) appelé point indifférent I. On
le rencontre par exemple pour les alliages cuivre-or
(or rose!) ou arsenic-antimoine.

fus,Au

fus,Cu

0 $,\\1.I 1 l‘f\u

Exercice

Quelles sont les propriétés en terme de composition, variance et courbe d'analyse thermique au point
indifférent ?

= les phases liquide et solide y ont la méme composition vu l'intersection et le sens des courbes du
liquidus et du solidus : Taur = TAu,s;

= lors du changement d'état, la variance réduite est nulle : X =5 (T et les 4 fractions molaires),
Y = 5 (les équilibres des deux phases, la relation entre les fractions molaires et la relation
particuliére au point indifférent) v’ = 0. A pression fixée, il n'y a donc plus de degré de liberté,
la température est bloquée;

= la courbe d’analyse thermique est donc identique a celle d'un corps pur, elle présente un palier
de changement d'état.

I1l. Cas des solides non miscibles

I11.1 Diagramme binaire a eutectique

a) Présentation et allure du diagramme binaire

Dans certains cas, les solides sont non miscibles : c'est souvent le cas lorsqu'ils ont des propriétés
assez différentes. Par exemple si on considere le mélange or-silicium :

= |'or est un métal qui cristallise en structure CFC, avec une température de fusion de 1064 °C, un
rayon atomique = 135 pm et une électronégativité x = 2,54;
= le silicium est un semi-conducteur qui cristallise en structure diamant, avec une température de

fusion de 1614 °C, un rayon atomique » = 110 pm et une électronégativité xy = 1,96.

On constate expérimentalement que, selon les proportions du mélange liquide, le refroidissement
fait apparaitre d'abord un solide en équilibre avec la phase liquide, puis deux phases solides.

T A T 4
fus,Si
,,,,,,,,,,,,,,, fus,Au
,,,,,,,,,, T
L+Si(s)+Au(s) t 4 T,

Le diagramme binaire d'un tel mélange présente alors I'allure ci-dessus : le liquidus est une courbe
en deux parties, séparant la zone liquide de chaque zone d'équilibre de la phase liquide et d'une des
phases solides. Le point eutectique est alors le point a la jonction entre les deux parties du liquidus.
Le solidus correspond aux deux droites verticales en xs; = 0 et xs; = 1, et la droite horizontale a
la température Tg est telle que le systéeme est triphasé : les deux solides sont en équilibre avec la
phase liquide, la variance réduite y est nulle a pression constante, et la température est donc fixée.
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b) Analyse
Plusieurs observations en lien avec ce diagramme :
= si g < wsiE, c'est I'or solide qui commence a se former seul lors du refroidissement du
liquide; c’est I'inverse pour zg; > xgi . Dans tous les cas, on observe un changement de
pente pour les courbes d'analyse thermique lorsque la phase solide commence a apparaitre,
et un plateau de changement d'état lorsque la température atteint T ;

* = a la composition de |'eutectique xg; i, la température de fusion est la plus basse (eutectique,
du grec « qui fond bien »), et la courbe d'analyse thermique est celle d'un corps pur. La
composition est alors xgi s = 1 = Tays, tandis que 2g; ¢ = T5i, g = 1 — Z44,¢. On n'a donc
pas Tg; ¢ = Zg;,s comme pour un point indifférent;

= dans les domaines diphasés, on peut utiliser le théoreme de I'horizontale et des moments
chimiques.

Exercice
Considérant xg; = 0,8 > zg; g, |'intersection de la droite horizontale 7" = 900 °C croise le liquidus pour
xs; = 0,4. Partant d’une quantité de matiére totale de 10 mol, déterminer la composition compléte du
mélange biphasé.
L'application du théoreme de I'horizontale permet d'écrire xg; o = 0,4 et xgi s = 1.
0,8—-10,4

D’autre part le théoréme des moments indique que nyM L = nsM S soit ny = ny 1-08
- Y

= 27”[,@. On

en déduit ny, = 6,6 mol, ny, = 3,3mol.
Enfin a I'aide des fractions molaires de Silicium, il vient ng; s = ns, nAu,s = 0, Ngi ¢ = Tsiene = 1,33 mol
et nay,r = 2mol.

c) Applications
La température de fusion au point eutectique est toujours plus faible que la température
de fusion de chaque composé pris séparément. Plusieurs applications sont alors possibles :

= salage des routes : le fait d'ajouter du sel a de I'eau permettra d'abaisser la température de fusion
de I'eau, initialement a 0°C, jusqu'a —21,6 °C si on atteint la composition de |'eutectique;

= anti-gel : lave-vitre ou radiateur des voitures a base d'un mélange eau-méthanol ou eau-glycérol.

= plaquettes réfrigérées : les plaquettes qu'on utilise dans les glaciéres constituent un mélange
eutectique de basse température : I'intérieur de la plaquette restera a Tz tant que tout le contenu
n'aura pas entiérement fondu;;

= fondants : de sorte a abaisser la température de fusion et faciliter la soudure (et donc économiser
de I'énergie), on utilise par exemple un mélange plomb-étain avec wg, = 0,62, dont la température
de fusion ne vaut que 188 °C au lieu de 232 °C pour I'étain seul et 327 °C pour le plomb seul. On
retrouve le méme principe pour la conception du verre cristal (ajout d'oxyde de plomb 3 la silice).

111.2 Composés définis a fusion congruente

Certains alliages ont la propriété de réagir chimiquement afin de former un composé défini solide
de structure et propriétés physiques propres. C'est le cas de I'alliage zinc-magnésium pour lequel on
assiste a la réaction

Mg(4) + 2Zn(¢) = MgZn,(s) (4.2)

. . . . 2n
La fraction molaire de zinc dans ce solide vaut alors 7, = =
. . . . . 2n+n
quantités de matiere en proportions stoechiométriques pour la réaction pr

binaire présente I'allure suivante :

[SCRN V)

~ 0,67 en écrivant les

-~

cédente et le diagramme

A T A
650
590
420
é solidus
340 2 360
Mg(s), MgZn,(s)
0 0,67 1 }'an
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On peut considérer que ce diagramme binaire est la juxtaposition de deux diagrammes binaires a
eutectique : celui de Mg/MgZn, d'eutectique E et celui de MgZn, /Zn d'eutectique E’. Cependant,
en phase liquide, c’est bien Mg(¢) et Zn(¢) que I'on observe.

L'utilisation du théoréme des moments est bien entendu possible, mais il faudra
faire un peu attention. Par exemple si on se place dans la zone biphasée avec
Ntot = 10mol et 7, = 0,5 > zz, g, a 500 °C, le théoreme de |'horizontale permet
d'écrire que zz, ¢ = 0,45 (via le diagramme réel) et xz, s = 0,67.

Le théoréme des moments s'écrit alors ngyM L = nsM S <= ny = 5,4ns conduisant

& ang = 8,4mol et ng = 1,6 mol = nngzn,,s-

Concernant la phase liquide, les quantités de matiére sont obtenues classiquement :
NzZn,e = Tzn,eMe = 3,8 mol et nyig r = 4,6 mol.

Pour les espéces solides : ny = ng seMgZng + Nzn,seMgzn, = (1 + 2)NMgzn, s €t

2
donc ngzy s = gns = 1,1 mol et nyg,s = §ns = 0,5mol.

Le composé défini va également se comporter comme un corps pur concernant la courbe d’'analyse

thermique : en effet, en phase liquide la variance réduite est de v’ = 1, mais a I'arrivée au point
¥ |C, X =3 (T, xzny4, ®vgye) et Y =3 (20 + onge = 1, 70,0 = 0,67, et I'équilibre chimique se

traduisant par A,G = 0 = p(MgZn,(s)) — up(Mg(£)) — u(Zn(¢))). Donc a pression fixée, v =0 et

la température reste figée tant qu'il reste du liquide.

On dit du point C qu'il est un point de fusion congruent. Le qualificatif « congruent » signifie

que lors de la fusion du solide, la composition de la phase liquide est identique a celle du solide initial.
Cependant ce n'est ni une fusion ni une solidification classique au point C, on n'obtient pas MgZn,(¥)
par exemple lors de la fusion.

Pour un exemple avec un point de fusion non congruente, consultez http://nte.mines-albi.
fr/Thermo/co/uc_FusionNonCongruente.html.

Notons quelques propriétés intéressantes des composés définis :

= les composés définis possedent des températures de fusion plus élevées que les alliages d'autres
compositions (inverse des eutectiques) : utilisation comme matériaux résistants aux hautes tem-
pératures (exemple : carbures);

= ils peuvent également avoir des propriétés magnétiques (Fe;Al ou NisMn sont ferromagnétiques)

ou électriques (les semi-conducteurs InSb ou GaAs par exemple deviennent supraconducteurs sans
devoir descendre a trop basse température = SC a « haute température critique »);

= les propriétés mécaniques peuvent s'en trouver renforcées (en particulier la dureté).
Pour conclure, on n'a rencontré dans ce chapitre que certains cas bien particuliers, on n'a pas traité
de diagrammes a plusieurs composés définis, a solides partiellement miscibles, de composés définis a

fusion non congruente, etc. Pour donner une idée de la complexité, voici ci-dessous le diagramme binaire
de I'alliage fer-carbone jusqu'a 5% de carbone...
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I' |- - v v
v o B
Foriite i 13 1 i Tyr— i i
i o Liguie
Famibe §] e I ]
T T II|'.ﬂI - 1 | 1 e |
1 b s Musmnlining | 5
v H 4 .I-_,L..___...-__I_ - 0 I Licpeiddie
i ":‘! | l = ] " 5 i | | o : + Lameniite
P e |
I'.:q_- [ ‘ Ausldnde I
Ay ivrite ':ll:l_ ] 1 1 i TR | — [
s Fenile 1~ sumpknie ® IH”!H.IIIIH | + | adEburRe
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Diagramme cuivre-nickel

Le centre des piéces de un euro et la couronne des piéces
de deux euros est faite d’'un alliage Cuivre-Nickel (75 % de
cuivre et 25 % de Nickel)

Soit le diagramme binaire liquide-solide cuivre / nickel ci- Focik
dessous. Dans ce diagramme, x(Ni) représente la fraction b
massique en nickel. Xy

On considére le refroidissement de 10 kg d'un liquide binaire
Cu / Ni a 50 % en masse de Ni (point représentatif initial
xo sur le diagramme). Quelles sont, a la température de

1ax

1250°C : e :
]
1. Les masses des différentes phases en présence ? i :
i i i
2. Les masses de nickel et de cuivre dans chacune des — . : :
? 1 ; ]
phases H i H -
. i . .z . . . o b 1 1]
3. Justifier que I'alliage cité en introduction est possible. ! e : padn
4. Représenter une courbe d'analyse thermique lors d'un
refroidissement isobare pour z(Ni) = 0, 25.
1. On applique le théoréme des moments : myM A = msM B soit m, = %ms = 0,8ms. Avec my + ms = 10kg, il
vient alors : " 7 7
s =1 +‘8"8 =56kg et my=44kg (4.3)

Puis avec les fractions molaires de solide x5 = 0,7, mni,s = zsms = 3,9kg, et mcu,s = 1,7 kg. De méme, muic = 1,1kg
et mcu,e = 3,3kg.

. Si on choisit initialement xx; = 0,25, une fois le refroidissement effectué, on obtient bien les proportions de la piéce.

4,2

Formule de composés définis pour des aimants

Le samarium (Sm) et le cobalt (Co) forment des aimants. =

1. Déduire du diagramme binaire les formules des composés définis
Sm;,Co,.
2. Préciser les phases en présence dans les domaines (1), (2), (3) et . ’ - ja
(#). __ g e
3. Un mélange liquide de 0,20 mol de Sm et de 0,80 mol de Co a
été refroidi jusqu'au point M. Préciser la nature et la quantité de i )
chaque phase en présence. v
1. Les composés définis sont tels que zgm = 0,105 et xsm = 0,75. On recherche alors la formule avec p et ¢ entiers. On
a donc p/(p + ¢q) = 0,105 soit gq/p = 8,5, donc par exemple ¢ = 17 et p = 2, conduisant 3 Sm,Co;7;. De méme, I'autre
composé défini est Sm;Co.
2. = Domaine (1) : Sm(?) et Co(¢);
= domaine (2) : Co(s) + Sm(¥) et Co(¥);
= domaine (3) : Sm,Coy7(s) + Sm(¥) et Co(¥);
= domaine (4) : Co(s) et SmyCoy;(s).
3. Dans le domaine 9, on a les deux composés définis a I'état solide. En notant n1 = n(SmyCo;7) et n2 = n(Sm3Co), on

doit vérifier au point M :
{Qm + 3n2 = n(Sm) = 0,2 mol (4.4)
17n1 + n2 = n(Co) = 0,8 mol (4.5)

Chapitre C4 - Changement d'état des alliages métalliques



dont la résolution conduit 3 n; = 4,5:10"2 mol et ny = 3,710~ 2 mol.

4.3 Composés définis eau-ammnoniac
Y T R e
i 1o La figure ci-contre représente I'allure du diagramme binaire
b i de cristallisation des mélanges eau-ammoniac sous la pres-
¢ O F sion atmosphérique. Les compositions a et b correspondent
: (& 7 e B respectivement a 33,3 et 50 % de moles d'eau dans le mé-
g lange.
s :
78 ) . 1. Quelle est la formule des composés correspondant aux
o i compositions a et b?
: 2. Indiquer la nature des phases dans les domaines nu-
& ; | 25 mérotés de 1 a 10 et noter a chaque fois le nombre
F I - de phases.
| 3. Quel est la variance aux points notés D, E, F et G?
NH, g HD Commenter.
L % {mol) Ha (=

4. On plonge une solution ammoniacale (point M de la figure) contenant 80 % d'eau dans une enceinte maintenue
a la température constante de —96°C. Quelle sera I'allure de la courbe de refroidissement au cours du temps
(T = f(t))? Justifier I'existence des différentes parties de la courbe.

1. Pour a, on a le composé défini (NH3)(H,0), et pour b, (NH3)(H,0).
2. = Domaine 1 : H,O(¢) et NH3(¢) (1 phase);
= domaine 2 : NH3(s) + (NH3)(H,0),(s) (2 phases);
= domaine 3 : (NH3)(H,0),(s) et (NH3)(H,0)(s) (2 phases);
= domaine 4 : (NH3)(H,0)(s) et H,O(s) (2 phases);
= domaine 5 : NHs(s), H,O(¢) et NH5(¢) (2 phases);
= domaines 6 et 7 : (NH3)(H,0),(s), H,O(¢) et NH3(¢) (2 phases);
= domaines 8 et 9 : (NH3)(H,0)(s), H,O(¢) et NH5(¢) (2 phases);
= domaine 10 : H,O(s), H,O(¥) et NH5(¢) (2 phases).
3. La pression est fixée, donc seule la température est un paramétre extérieur. Aux points D, E, et GG, on a en plus |'apparition
d'un solide, donc une relation sur les potentiels chimiques. Par conséquent la variance réduite vaut v’ = 0, c'est-a-dire
que I'on n’a aucun degré de liberté et le mélange posséde un palier de changement d'état (et ce dernier se produit a une

unique température). Au point F par contre, la variance réduite vaut v’ = 1 (5 paramétres intensifs mais 4 relations,
deux sur les fractions molaires, et deux sur les potentiels chimiques).

4. Cf cours : 3 pentes et un plateau 3 —125°C.

4. 4 Alliage plomb-étain pour soudure

Le diagramme de phase isobare (P° = 1 bar) solide-liquide du plomb et de I'étain, représenté ci-apres, fait apparaitre
deux zones de miscibilité partielle a I'état solide du plomb dans I'étain, notée « et de I'étain dans le plomb, notée f3.
La composition du mélange est donnée en pourcentage massique en plomb noté wpy.

1. Indiquer la nature des différentes phases des domaines | a IV.
2. Quel est le nom du mélange présentant un pourcentage massique de 38,1 % en plomb?

3. Représenter I'allure des courbes d'analyse de température, pour un refroidissement isobare de 350°C a 50 °C,
de mélanges de pourcentage massique respectivement 20 % et 38,1 % en plomb. Préciser dans chaque cas les
phénomeénes mis en jeu aux points particuliers de ces courbes. Justifier I'allure relative des portions de courbe
par des calculs de variance.

4. Pour réaliser des soudures, on utilise couramment un alliage plomb-étain. Quel pourcentage massique en plomb
convient-il d'utiliser pour réaliser aisément ce type de soudure?
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Figure | : disgramms de phase isobare solide-liquide dw plomb-éaim (7 = | bar)

1. = Domaine | : Sn({) et Pb(¢);
= domaine Il : a(s) et les deux espéces sous forme liquide;
= domaine Il : 8 (s) et les deux espéces sous forme liquide ;
= domaine IV : afs) et 5(s).

2. Il s’agit d'un mélange eutectique.

3. Cf cours. A 20%, on a deux pentes (variance réduite de 1 dans les deux cas), puis un plateau (v’ = 0), puis une pente
3 nouveau (v’ = 1). A 38,1%, une pente, un plateau, une pente, car |'eutectique se comporte comme un corps pur d'un
point de vue de la solidification.

4. On utilise justement le mélange eutectique, car il posséde la température de fusion la plus faible, en comparaison du

plomb seul ou du mélange étain-plomb dans d'autres proportions.

4. 5 Binaire napthaléne et a-naphtol

Le naphtaléne a couramment été utilisé comme insecticide. Aujourd’hui il sert surtout d’intermédiaire pour la
synthése des phtalates (plastiques souples).

1. Construire le diagramme d'équilibre solide-liquide du binaire naphtaléne (A3) - « - naphtol(A;) a partir des
données ci-dessous.

Température de début de cristallisation | fraction molaire du naphtaléne : zo
86 °C 0,25
68 °C 0,50
71°C 0,75

Température de fusion du naphtaléne : 80°C; de I'a-naphtol : 96 °C; de I'eutectique : 61 °C.
Composition molaire de I'eutectique : 60 % de naphtaléne.

Masse molaire : naphtaléne 128 g-mol™! et a-naphtol 144 g-mol*.

2. On refroidit trés lentement 50 g de mélange liquide (10 g de naphtaléne) a partir de 7' = 100°C. A quelle
température apparaissent les premiers cristaux et quelle est leur nature?

3. Donner I'allure de la courbe de refroidissement de ce mélange.

4. Calculer la masse de chacune des phases ainsi que la composition ainsi que la composition de celles-ci lorsque le
mélange est refroidi a 75 °C puis 50 °C.

Chapitre C4 - Changement d'état des alliages métalliques
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Thermodynamique dés’réac

d’oxydo-réduction
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Questions de cours :

= Expliquer le fonctionnement en pile et en électrolyse sur I'exemple de votre choix, en précisant bien le sens de
déplacement des porteurs de charge.

= Démontrer le lien entre la fém et A, G, pour une pile. Evolution et équilibre.

= Démonstration de la constante d'équilibre d'une réaction rédox a partir des enthalpies libres standard. Prévision
de la réactivité.

Capacités exigibles du BO :

= Etablir I'inégalité reliant la variation d’enthalpie libre et le travail électrique.

= Citer la relation entre la tension a vide d’une pile et I'enthalpie libre de réaction.



Il s’agit ici d’'un chapitre de transition entre les connaissances acquises en premiere année sur les
réactions d’oxydo-réduction (potentiel de Nernst, prévision de fonctionnement d'une pile, constante de
réaction), et celles acquises cette année sur les réactions chimiques et le lien avec I'enthalpie libre.
La formule de Nernst sera démontrée, et on s’attachera également a justifier le sens d’une réaction
d'oxydo-réduction spontanée. Une approche thermodynamique des réactions d'électrolyse sera abordée.
Néanmoins I'étude thermodynamique des réactions d'oxydo-réduction ne suffit pas a expliquer certains
phénomeénes observés, ce qui nous amenera a étudier I'aspect cinétique de ces réactions dans le dernier
chapitre (C6).

Seront supposés acquis pour ce chapitre : les notions d'oxydant et de réducteur,
I'équilibrage d'une réaction rédox, la notion de nombre d’oxydation (et le lien avec
le nombre d’électrons échangés).

I. Cellule électrochimique

I.L1 Demi-pile
Une demi-pile consiste en :
= le regroupement des deux espéces d'un couple d'oxydo-réduction;
= un électrolyte (=soluté conduisant le courant) pouvant contenir |'oxydant et/ou le réducteur;

= un conducteur solide pouvant étre I'oxydant ou le réducteur, ou autre chose.

On lui associe un potentiel électrique Eqgy/red, qui s'exprime via la relation de Nernst que I'on
démontrera a la section Il.
Exemples :

= une solution de Zn?" +S0,?” avec une électrode en zinc;

= une solution de Fe2+, Fe3t et 5042_ avec une électrode en carbone.

= |'électrode standard a hydrogéne (ESH). Elle fait intervenir le couple HT /H, avec les espéces
prises dans leur état standard :

= H,(g) a la pression standard P°, température T', se com-

portant comme un gaz parfait; H, = Electrode
» H;0%(aq) 2 la concentration ¢® = 1 mol-L~! se compor- de platine
tant comme une solution infiniment diluée, a la pression i
P° et 3 la température T. ost— H,0"
oo

= une électrode de platine inerte servant de conducteur

solide.
Cette électrode est fictive, mais sert de référence de potentiel : Ey+m, =0V.

Anode et cathode V)
On appelle Anode la demi-pile ou se produit une Oxydation. On appelle Cathode la demi-
pile ot se produit une Réduction.

1.2 Cellule électrochimique

La cellule électrochimique est alors I'association de deux demi-piles reliées par une jonction électro-
lytique pouvant prendre la forme d'un pont salin (papier imbibé d'une solution de nitrate de potassium
par exemple), ou d'une paroi poreuse permettant I'échange d’ions.

a) Fonctionnement en pile
Des réactions d'oxydo-réduction se produisent spontanément et de maniére rapide. Par exemple,
plonger une lame de zinc dans une solution contenant des ions cuivre (II) conduit a la dissolution
progressive de la lame et apparition de cuivre solide. L'idée, dans une pile, est d'exploiter une réaction
spontanée tout en séparant les deux réactifs : la réaction se produit toujours, mais on canalise la circu-
lation d'électrons. Il y a transformation d’énergie chimique en énergie électrique, avec apparition
d'une force électromotrice e (tension) et d'un courant si le circuit est fermé.
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On rappelle, en lien avec le schéma ci-dessus, I'exemple classique de la pile Daniell :

= le zinc solide est consommé (il est oxydé) : c'est donc I'anode, et la réaction s'y produisant

est
Ing = Zn%;;]) +2e”
% = le cuivre solide est produit car I'ion cuivre (1) est réduit : c'est donc la cathode et la réaction

s'y produisant est

Cu%;;) +2e = CU(S)

L'équation de fonctionnement de la pile est alors :

ZH(S) + CU.?;:}) E— CU(S) + Zn%;;l) (51)
La notation usuelle d'une pile est la suivante (on suit le trajet des électrons) :

© Zn|Zn**,80,%7||Cu**,S0,%"|Cu @ (5.2)

le symbole | correspondant a la séparation entre deux phases et || correspondant a la jonction
électrolytique. La tension aux bornes de la pile est appelée force électro-motrice ou fém e :

e=V,-V_ (5.3)
On observe également que le courant circule de la borne + a la borne - dans le circuit, donc les
électrons vont de la borne - a la borne +. Ceci est cohérent avec les réactions aux demi-piles :
I'oxydation libére des électrons (a la borne -) qui sont consommeés lors de la réduction (a la borne
+).
En convention générateur, on a P = ei > 0 (le systeme fournit de I'énergie a I'extérieur) et
Vi>V_.

L'association de deux demi-piles conduit a la formation d’une pile lors d'une réaction chi-
mique spontanée : elle permet la conversion d'énergie chimique en énergie électrique.
L’anode est la borne négative, et la cathode la borne positive.

b) Fonctionnement en électrolyse

On peut effectuer la transformation inverse lorsqu’on impose une tension a I'aide d'un générateur :
on effectue alors une électrolyse. L'électrolyse permet de convertir de I'énergie électrique
en énergie chimique. Expérimentalement on observe qu'il existe un seuil de tension en dessous
duquel aucune réaction ne se produit (on I'expliquera au chapitre C7). Le courant circule dans le
sens imposé par le générateur, le déplacement des électrons est évidemment conforme aux demi-
équations électroniques qui décrivent chaque demi-pile.

L Zn Cu . o
Dépot | Disparition

du zinc

P Cu2+ de cuivre
Cathode Anode

Par rapport au systeme que I'on vient de schématiser, la réaction se produisant est alors Cu, +
Y (s)
24 24
LN{aq) — £N(s) + Clfaq)

Chapitre C5 - Thermodynamique des réactions d’'oxydo-réduction



Electrolyse
Une électrolyse consiste a forcer une réaction en convertissant de |'énergie électrique en
énergie chimique. La cathode est reliée a la borne négative du générateur, et I'anode
a la borne positive.

Applications usuelles de I'électrolyse :

= recharge de batteries ou piles rechargeables;
= extraction d'ions présents en solution, issus de minerais (production de zinc, aluminium,..);

= chromage de piéces : une des électrodes est une piece que |'on souhaite recouvrir d'un métal,
comme du chrome ou du zinc (protection contre la corrosion du fer, par exemple).

Il. Thermodynamique de I'oxydo-réduction en solution aqueuse

Il.1 Travail électrique maximal récupérable

On va étudier d'un point de vue thermodynamique une cellule électrochimique (le systéme n'incluant
pas d’'éléments branchés a la cellule : générateur, résistance, etc). Cette derniére échange avec I'extérieur
un travail des forces de pression, un transfert thermique, mais également un travail sous forme électrique
5Welec-

Le systéme est en toute rigueur ouvert, car des électrons entrent et sortent de la cellule via les
électrodes. Mais dans I'ARQS, les courants d’entrée et de sortie sont égaux, ils transportent des électrons
d'énergies différentes (potentiels électriques différents). On considérera que le systéme est fermé, mais
échange un travail électrique tenant compte de la différence d’'énergie électrique des électrons dans les
deux électrodes.

R Démonstration

Placons-nous pour simplifier dans le cadre d'une transformation élémentaire isotherme et isobare,
au cours de laquelle une charge élémentaire §q a été échangée. On applique les principes de la
thermodynamique :

= le premier principe : AU = §Q — PdV + dWejec ;
= le second principe : dS = 0Q/T + §S.,.

* | On injecte la seconde dans la premiére :

AU + PAV — TdS = d(U + PV — TS) = | dG = 6Waee — TS (5.4)

T
P, T = cste

On a donc, comme 5Scr >0, AG < Welec,regu — Welec,fourni < —-AG.

En fonctionnement pile, Weicc fourni > 0, le travail électrique récupérable est donc majoré par
—AG; en fonctionnement récepteur (électrolyse ou accumulateur en recharge), la cellule recoit
de I'énergie électrique Welecrocu > 0, ce travail recu est toujours supérieur a I'augmentation
d'enthalpie libre : il faut donc fournir un travail minimum pour réaliser une transformation :
Weiee,min = AG < Weleereu €8 AG > 0. C'est normal qu'on ne trouve pas AG < 0 car la
transformation thermodynamique n’est pas spontanée!

Lycée Clémenceau — PSI* — E. Van Brackel



11.2 Lien entre la fém et A.G

Considérons une cellule électrochimique en fonctionnement

pile, faisant intervenir deux couples rédox. On attribue a priori
la cathode et I'anode pour chaque demi-pile, de sorte a écrire - >
la réaction chimique de maniére théorique : o ®
O ne. =Red, et Red_ =0 ne- 5.5
Xt 1 + - 1 X (5:5) Ox Ox,

sans préjuger du sens réel.

*

Cela correspond a un transfert d'électrons a I'extérieur du © vers le @. On peut estimer le travail

électrique échangé avec |'extérieur pendant un temps infinitésimal dt :
= en notant d¢ I'avancement infinitésimal de la réaction globale de fonctionnement de la cellule,

la charge infinitésimale associée a I'échange d’électrons vaut :

§g =ndé x Na x (—e) = —nFd¢ (5.7)

car il y a nd¢ moles d'électrons échangés, que I'on convertit en nombre de particules puis en
charge. On introduit la constante de Faraday F = Nje = 96500 C-mol ™~ ;

= comme |'énergie potentielle associée a une charge s'écrit I, = gV + cste, on peut calculer
le travail élémentaire recu du fait du déplacement de charge dq :

IWeiee = 0qV4 — 0qV_ = 6q - epile = —nFepiledé (5.8)

= En considérant enfin un fonctionnement quasi-réversible de la pile (en limitant le courant
débité par la pile) :
dG = —nFepiedé (5.9)

soit en comparaison de la différentielle de G(T', P, &) d'expression dG = —SdT + VdP +
AL GdE, il vient :

,—[ Enthalpie libre de réaction d’une pile} N

Pour une pile de fém ey échangeant lors de son fonctionnement un nombre n d'électrons,
I'enthalpie libre de réaction s'écrit

* A,G = —nFepe (5.10)

Ainsi le critére d'évolution spontanée de la pile est A,G > 0, c’est-a-dire epije > 0 <=
EL > E_. Al'équilibre, A,\G =0 <= e =0.

(. J

11.3 Formule de Nernst

On peut justifier la formule de Nernst grace a I'expression que I'on vient de trouver :

AG = AG° + RTInQ <= —nFepile = —nFeg; + RTIn <M>

Ox4 /Redy

(5.11)

en introduisant des quotients réactionnels fictifs ) associés aux demi-équations d’oxydo-réduction
(qui ne tiennent pas compte de I'activité des électrons, par ailleurs). Par exemple :

2t
= pour le couple Cu*™/Cu(s), Q = a(Cu™" (aq))

a(Cu(s))
a(MnO, " (aq))a(H" (aq))®
a(Mn** (aq))a(H,0(£))*

associé a Cut(aq) + 2¢~ = Cu(s);

= pour le couple MnO4_/Mn2+, Q= car la demi-équation élec-

tronique est

MnO,~ (aq) + 8H' (aq) + 5e~ = Mn** (aq) + 4 H,0(¢) (5.12)
Ainsi, en exprimant la fém de la pile :
RT Qox /Red
; — 5. 1 d + + 513
it e i nt ! <QOX /Red_ ( )

Dans les faits c'est
un peu plus com-
pliqué car I'échange
d'électrons se produit
pour deux métaux
différents, ce qui
induit une variation
de potentiel chimique
de [I'électron qu'il
faudrait prendre en
compte.
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soit en écrivant epile = Foyx, /Red; — F0x_/Red_ (et de méme pour la fém standard en introduisant
des potentiels électriques standard E°), il vient par identification :

. RT -
Eox/red = Eox/Rea F In(Qox/Red) (5.14)

Le potentiel électrique de I'électrode Eoy/req Se réeécrit a 298K et schématiquement avec les
% | activités de |'oxydant et du réducteur :

0,06 < aox )
Fox/ped = E° D0 og [ 20x Vv 5.15
Ox/Red Ox/Red T == 108 ey (5.15)

RT
comme —— In(10) = 0,059V ~ 0,06 V pour T' = 298K

1.4 Constante d’équilibre et prévision de réaction

Pour chaque couple d'oxydo-réduction on peut donc associer une énergie libre standard

ArGYy red = —F B0y Red (5.16)

avec n le nombre d'électrons échangés.

Dans le cas d'une réaction d'oxydo-réduction qui combine deux couples rédox, on a alors

% Ox; + ne” = Red, AG] = —nFE7 (5.17)
Red, = Ox, + ne™ AGS = +nFE3 (5.18)
= Ox;" + Redy, = Ox, + Red, AG° =nF(ES — EY) (5.19)

Notons que les énergies libres standard peuvent s'exprimer en fonction des potentiels chimiques
standard des différentes espéces intervenant dans la demi-équation électronique, qui ne dépendent
que de la température : il en est donc de méme des potentiels standard : E°(T).

Comme A,G° = —RT'In K°, on peut donc exprimer de deux maniéres la constante d’'équilibre
d'une réaction rédox :
* [e] [e]
nF(E{ — ES) n(E7 — E3)
o K°(T)=e RT et 3208K K°(T)=10 0,06 (5.20)
La réaction peut

généralement tre Si on étudie une telle réaction rédox, on a vu que le critére d'évolution spontanée était A,G <
considérée totale a 0 <= E; > E5, mais en général E; — E5 est du méme signe que E] — E3, la réaction spontanée est
208K si EY — ES >  donc souvent telle que EY > E5.

0,25V, car alors

(ES — E3)/0,06 > 4 - N
et <1:Ionc 12{° > 104, f‘[ Regle du gamma | \

On représente sur un axe vertical les potentiels stan-
dard de chaque couple présent en solution, la réac-
tion est favorisée si I'on peut tracer un gamma
a partir de I'oxydant le plus fort et le réduc-
teur le plus fort. La réaction sera d'autant plus
quantitative que I'écart de potentiels standard sera
grand.

(. J

11.5 Calculs de potentiels standard

Il est souvent nécessaire de savoir jongler entre les différents potentiels standard selon les données
obtenues. Rappelons néanmoins que, dans le cas particulier des diagrammes potentiel-pH, on n’a pas
toujours besoin de connaitre I'ensemble des potentiels standard, en utilisant la continuité du potentiel
de Nernst. Suivent plusieurs exemples courants.
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i) Cas d’espéces amphotéres
Connaissant E°(Fe?t /Fe) = —0,44V = EP et E°(Fe*t/Fe?t) = 0,77V = FE3, que vaut
E°(Fe*T /Fe) = E3 7 Le principe consiste 3 effectuer des combinaisons linéaires d'équations :

Fe’T +2¢” =Fe AG) = —2FEY (1)
. F*t 4 e” =Fe*™ AGS = —FES (2)
Fe’t +3e” =Fe A,GS = -3FEj (3)

Ainsi comme (3) = (1) + (2), les enthalpies libres standard vérifient :

2EY + E3

AGE = MG +AGS = —3FE; = —FI5 —2F B} &= E§ = —1

ii) Couplage avec une réaction de précipitation

Le couple Ag™ /Ag(s) posséde un potentiel standard de 0,80V 3 298 K. En présence d'ions chlorure,
les ions argent précipitent sous forme de chlorure d'argent AgC/¢ de pK, = 10.

= 0,04V (5.21)

Exercice
Calculer le potentiel standard associé au couple AgCl(s)/Ag(s).
On écrit les différentes équations associées :

Ag'(aq) +e” =Ag(s) AG] = -FE; 1
AgCl(s) == AgT(aq) + Cl (aq) A.GH = —RTIn(K,) (D)
AgCl(s) +e” = Ag(s) + Cl (aq) AG; =—-FE; 2)

Etant donné que (2) = (1) + (D), il vient

RT
~FBj = ~FB{ - RTI(K,) <= Ej = B{ + ——n(K;) = E} ~ 0.06pK, =020V (5.22)

iii) Couple avec une réaction acido-basique
Considérons le couple HC/O/C¢™, de potentiel standard EY = 1,48 V.

Exercice

N
% Montrer que le potentiel de Nernst de ce couple s'exprime en fonction du pH.
La demi-équation rédox s'écrit HC/O(s) +H* (aq) +2e~ = C¢™ (aq) +H,O(¢). Donc en appliquant
la formule de Nernst :

+
B = E° + 0’36 log (E—]]) — 1,48 — 0,03log([C¢"]) — 0,03pH (5.23)

W, EXercice
& Calculer le potentiel standard du couple C/O™ /C¢™ sachant que pK (HCLO/CLO™) =7.5.

HClO(s) + HY (aq) + 2e~ = Cl (aq) + HyO(¢) AGY = —2FE} (1)
HClO(s) = CLO~ (aq) + H (aq) A,GR = —RTIn(K,) (A)
ClO~ (aq) +2H"(aq) +2e~ = Cf (aq) + H,O(Y) A,G5 = —2FES (2)

Etant donné que (2) = (1) — (A), il vient

RT
~FE3 = ~FE; + RTIn(Kx) <= B3 = Bf — = In(Ka) = E} +0.06pKx =193V (5.24)
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5.1 Prévision d’équilibre

A une solution de chlorure de cadmium a 1,0.10~2 mol.L=!, on ajoute du fer en poudre en excés.
1. Ecrire I'équation de la réaction qui se produit. Déterminer sa constante d'équilibre.

2. Déterminer la composition de la solution a I'équilibre et le potentiel des couples redox a I'équilibre.
Données : E°(Fe*t /Fe)=-0,44 V, E°(Cd** /Cd)=-0,40 V

1. D’apres les potentiels standard des couples, la réaction qui se produit est :

Fe(s) + Cd*T (aq) == Fe’" (aq) + Cd(s) (5.25)

2
—— (E°(Cd?t /Cd)—E° (Fe?t /Fe))
2. Calculons la constante d'équilibre K°(T') = 100,06 = 21,5. La réaction n'est donc pas totale.
En notant = I'avancement volumique, il doit vérifier :

z
K°(T) = 5.26
1) = (5.26)
o K°(T

avec co = 1,010 2 mol-L™. On trouve z = ﬁng(%) =9,6-10 3 mol-L™! : le rendement est bon, bien que la constante

d’'équilibre soit petite! Le potentiel a I'équilibre est le méme pour les deux couples et vaut :

of 2+ 0,06 2+
E = E°(Fe™" /Fe) + 5 log([Fe""]) = —0,50V (5.27)
5.2 Electrode au calomel saturé (ECS)

On donne les enthalpies libres standard de formation a 298K :
Espece He) | Hey' (a) | HE™ (aq)
A¢G° (kJ-mol~1) [ 0,0 153,5 164,4

1. Ecrire les demi-équations des couples Hg§+(aq)/Hg(g), Hg2+/Hg§+(aq)et Hg2+/Hg(g) et déterminer leurs poten-
tiels standard EY, E3, E3

2. Une électrode au calomel saturé (E.C.S) est une demi-pile constituée par une électrode dont une partie est
en calomel HgzCly (), plongée dans une solution de chlorure de potassium (KT + CI7) saturé.

On donne le produit de solubilité du calomel : pK; = 17,9.

(a) Ecrire la réaction de dissolution du calomel.

(b) Ecrire la demi-équation du couple HgoCly(s)/Hge)et montrer qu'on peut I'écrire comme une combinaison
linéaire de deux équations précédemment écrites.

(c) En déduire le potentiel standard £ du couple HgaCly(s)/Hg(s) en fonction EY et de pK.

(d) Ecrire la formule de Nernst pour ce couple et en déduire le potentiel de I'électrode, sachant que I'activité
de CI~ est quasiment égale a 1.

1.
Hg,™" (aq) +2¢~ == 2Hg(¢) ((1))
2Hg”" (aq) + 2~ == Hg,”" (aq (5.28)
Hg’" (aq) + 2¢~ = Hg(¢) (5.29)
(5.30)

Puis on utilise la loi de Hess et le lien entre potentiel standard et enthalpie libre standard :

AG = —nFE° =) MG (5.31)

d'ott E(Hg,*"/Hg) = 0,79V, E(Hg?t /Hg,*") = 0,91V et F(Hg*" /Hg) = 0,85V.
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(a) HgCly(s) == Hg,*"(aq) +2C¢"(aq) (2)
(b) HgyCly(s) +2e” == 2Hg(¥) + 2C¢™ (aq) (3) On remarque que (3) = (1) + (2), donc

—2F E°(Hg,Cly/Hg) = —2F E°(Hg,*" /Hg) — RT In(K,) (5.32)

soit encore :
B 0,06p K¢

2F

(c) A partir du moment ol I'activité du chlore est proche de 1, et celle des autres espéces est nulle (liquide ou solide)
FE ~ EO(HgQCIQ/Hg)

E°(Hg,Cl,/Hg) = E°(Hg,”" /Hg) =0,259V (5.33)

Dosage du diiode

On réalise la pile suivante :

()Pt| HCO; + G | buy o+ |[Pt()
Concentrations initiales 1,0.1073 1,0.1072 1,0.107! 1,0.107*  mol/L

Le volume de solution dans chaque compartiment est de 10,0 mL. pH; = 2,0 et pHy = 1,0

1.
2,
3.

Déterminer la polarité et la f.é.m. de cette pile.
En déduire I'équation-bilan de sa réaction de fonctionnement.

Au compartiment de droite, on ajoute un volume V d'une solution de thiosulfate de sodium 3 0,10 mol-L™* tout
en agitant.

(a) Ecrire I'équation-bilan de la réaction qui se produit alors; est-elle quantitative ?
(b) Déterminer la f.é.m. E de la pile pour V=15 mL, 20 mL; 30 mL; Tracer I'allure de la courbe E = f(V).

Données : E°(HCrO; / Cr¥*) = 1,38 V; E°(l2(aq)/ |7) = 0,62V, E°(S,057/S2037) = 0,09 V

1.

2.

3.

D'apres les potentiels de Nernst, sans tenir compte des concentrations, la cathode correspond au couple du chrome et
I'anode au couple de I'iode. La fém vaut :

[HT]7[HCrO, ]

] ) — B (1/17) - 2 log (M) =031V (5.34)

2 ]

ce qui confirme bien I'intuition précédente, comme e > 0 (mais le potentiel du couple du chrome vaut 1,08V, du fait du
pH!).
L'équation-bilan s'écrit aprés passage par les demi-équations :

e = E°(HCrO, /Cr*t) + ? log (

2HCrO, (aq) + 14 H" (aq) + 3I,(aq) == 2Cr*" (aq) + 8 H,O(¢) + 61 (aq) (5.35)

(a) Equation : I,(aq) + 25,052 (aq) == 21 (aq) + S,0¢* (aq).

(b) On considére que le potentiel de la cathode est inchangé. Pour le potentiel de I'anode, exprimons les concentrations
en diiode et en ions iodures, sachant que la réaction rédox est totale et que I'on doit prendre en compte la dilution :

coVo — cV/2
I =———"" .
1a)(v) = 9= (5.36)
en notant ¢g = c = 1,0-1071 mol-L™! et Vy = 10 mL. De méme
_ c1Vo +cV
1 = .
V) = (5.37)
donc le potentiel associé au diiode, pour V' < 2V (Veq = 2V0), est :
- co(Vo = V/2)(Vo + V)c°)
E(,/T7) =FE° 1 .
(I2/17) +0,03 og( (Vo 1 V)2 (5.38)

(on ajoute ici le terme ¢® pour que I'homogénéité de la relation apparaisse bien). En particulier pour V' = 5mL,
E(5mL) =0,67V.

Pour V' > Viq = 2V4, le potentiel de la solution ne peut plus étre calculé avec le couple de I'iode, comme I'un
des réactifs a disparu (cad que sa concentration est trés faible devant les autres). On se sert donc du potentiel du
thiosulfate :

Vo(Vo + V) ) (5.39)

E=E° - . 1 (7
(8406 /SQOg ) + 0,03 og CO(V — 2%)2

En particulier pour V' =30mL, E(30mL) = 0,14 V.

Chapitre C5 - Thermodynamique des réactions d’'oxydo-réduction



10

5.

4

Enfin se pose le probleme du calcul du potentiel pour exactement V' = 2V{;, comme les deux expressions précédentes
divergent. Il faut calculer explicitement la concentration restant en diiode via la constante d'équilibre, lorsqu'on se
place dans les proportions stoechiométriques :

1
—_(aB) 468 ¢ 3
K°=10003 =4,610"7 = = ( 5.40
(coVo — €)(2c0Vo — 2€)? (coVo =€) (5.40)
. N coVo -9

conduisant a coVp — § = — - =1,310 mol et donc
[IQ]equiv — % = 4,3'1078 mo|~L71 (541)

0

Avec [T Jequiv = 6,71072 mol-L ™!, Eequiv(I/T7) = 0,47 V.
On peut aussi faire une combinaison linéaire du potentiel a I'équilibre via les potentiels des deux couples, en se

1 .
servant du fait que [I]eq = 5[820327}6(1 :

1 _
' . R 118406 Juq
Eeq = 3 (2E°(1o/17) + E°(S406°~ /820,*7)) + 0,01 1log BN =047V (5.42)
< eq
08,7 V)
0.6 |
04+
0.2 1
v
0 : : : : : : |
0 5 10 15 20 25 30 35
Etude d’une pile a électrolyte solide
Données :  Potentiels standard (3 pH = 0 et 25°C) :  couple Ag™ /Ag : E? =0,80V;
couple O3/H20 : E3 =1,23 V.
Produit de solubilité : Ag2SO3() = 2 AgT(aq) + SO3~  pK, =13,5
Constantes d'acidité : H2S03/HSO3 - pKq.1 =2,0
HSO; /S02™ : pKao =1,0.
Equilibre de dissolution : SO2(g) + H20 = H3S03(aq) pK = -0, 20.

A I'échelle du laboratoire, il existe des cellules potentiométriques permettant I'analyse de compositions gazeuses. La mesure

de la teneur en dioxyde de soufre et trioxyde de soufre dans les gaz est intéressante puisqu’elle peut permettre I'étude des

phénomeénes de pollution. Les piles permettant ces mesures font intervenir des métaux de transition et sont, en général, a

électrolyte solide (domaine étendu des températures expérimentales).

L'étude se fera d'abord, afin de simplifier, par une analogie avec une pile classique (les solides sont purs et pour
les solutés, on confondra activité et rapport ¢;/c°, ¢; étant la concentration de 'espéce i et ¢° la concentration de
référence égale 3 1 mol-L™1) fonctionnant & température ambiante et permettant la mesure de la teneur en dioxyde de

soufre :

Ag(s) | Ag2S03(s) | Ag™ (aq),SO3 (aq) | SO2(e) O2(e) | Ptes)

A gauche : couple Agt/Ag, potentiel standard EY.
A droite : couple O3/H50, potentiel standard ES.

1. Déterminer la solubilité de AgaSOg3 en négligeant les propriétés basiques de I'ion sulfite SO?f.

2. Déterminer la solubilité du solide AgoSO3 dans un milieu tamponné a pH = 4,0 en prenant en compte les
propriétés basiques de I'ion sulfite. Pouvait-on prévoir qualitativement ce résultat ?
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3. Ecrire les demi-équations d’oxydoréduction et I'équation-bilan de la réaction globale de fonctionnement de la pile
en considérant la polarité selon les conventions habituelles et en justifiant le choix des espéces majoritaires (on
pourra considérer que I'on a Psp, = 1 bar).

4. Exprimer la force électromotrice de la pile en fonction de EY, ES, Po,, Pso,, P° (pression standard égale a 1

bar), pK, pKs, pK,1 et pKy2. On utilisera la donnée suivante : BT In(y) = 0,0601og(y).

5. Calculer la force électromotrice en considérant Po, = Pso, = 1,0 bar.

En réalité, la cellule galvanique utilisée comprend un électrolyte solide et fonctionne entre 700 et 800 K afin de

permettre |'analyse d'un mélange gazeux des composés Og, SO5 et SOg :

Ag(s) | Ag2504(s), Na2SOu4s) | SO3(), SO2(g), O2(g) | Pt(s)

On considére les demi-équations d'oxydoréduction de chaque demi-pile sans tenir compte de la polarité :
a gauche : Agt(aq)+ e = Ag (s) potentiel standard ES.
3 droite : SO3(g) + 4 O2(g) + 2 e~ =SO; (aq) potentiel standard E.

6. Quel est le couple rédox de la demi-pile de droite ?

On considére également I'équilibre (2) suivant, de constante thermodynamique Ko, en phase gazeuse :
SO; = SO2 + % 02 (2)

7. Exprimer la force électromotrice de la pile en fonction de E7, ES, Pso,, Fo,. P°, Apgt, Ggo2— €t K> (la variable
4
ax représente |'activité de I'espéce X).

1. Si on néglige les propriétés acido-basiques, on écrit juste I'équation de dissolution :
Ag2S03(s) = 2Ag™ (aq) + S0,° (aq) (5.43)

En notant so la solubilité, on doit vérifier Ky = s x (2s0)? = 453, soit so = {/K,/4 = 2,0-107° mol-L™".

2. Etre en milieu tamponné signifie que le pH est imposé et ne variera pas malgré des réactions chimiques. En particulier,
les ions SO3>~ ne sont pas prédominants a pH = 4,0, cest I'ion HSO;™ qui prédomine. En écrivant que s = [AgT]eq/2 =
[SO4® Joq + [HSO, ™ Jeq et sachant que les concentrations d'acide et base sont reliés via K, » par :

S0, Joq 10—

K 50,2~ (1 mfpn)
a2 = ————————————— <> S = - o + 5.44
2= Bl T s 0 (14 (5.44)

il vient :

—pH

K, =45 x s (1 + ) = 5= (/% (14 10PKa2=PH) = 50 (14 10‘”"**-2*"”)1/3 =210 *mol-L™*  (5.45)

a,2
C’était prévisible, car le fait d’étre 3 pH = 4,0 induit une réaction acido-basique qui consomme les ions SO3*>~ durant la
dissolution, ce qui déplace I'équilibre dans le sens de la dissolution. Donc la solubilité augmente.

3. Du c6té de I'anode (argent), le solide Ag,SO; est placé en excés pour saturer la solution. La réaction fait intervenir
I'électrode, c'est I'argent qui se fait oxyder Du c6té de I'anode, on a le couple O,/H,0. On écrit donc I'équation de
réaction globale :

O,(g) +4H" (aq) + 4 Ag(s) = 2H,0(¢) + 4Ag* (aq) (5.46)

Pso2

o

K =1,8mol-L7}, qui
est donc I'espéce majoritaire parmi les espéces soufrées en solution. Cela induit également que sa décomposition fournit
HT et HSO;~ en méme concentration, vérifiant

Concernant les espéces majoritaires, on peut partir de Pso, = 1 bar, ce qui impose [H,SO3] =

[HT)? + Ka1 K Pso2 1
Kii1=——F—<«<=[H'|]=\/———7——=0126mol-L-" = pH =10,9 5.47
a,l [H2SOS} [ ] Po mo p ) ( )
cohérent avec la prédominance de H,SOs;.
4. Ecrivons la force électromotrice en utilisant le potentiel de Nernst :
P
e = E} +0,015l0g ( f?: [H+}4> — ES —0,06log[Ag™] (5.48)
que I'on transforme connaissant la concentration en ions H™, et via le produit de solubilité :
K. = [Ag*P[S0527] = [Ag** Kz (5.49)
comme [H'] = [HSO, ]. D'ot en réinjectant et en réordonnant :

2
POQPSOZ

e = E — ES +0,015log (W[Hﬂ4) —0,03(pK + pKaj + pKa2 — pK:) (5.50)

Chapitre C5 - Thermodynamique des réactions d’'oxydo-réduction
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5. Numériquement on trouve e = 0,57 V.

6. En écrivant les formules de Lewis, on constate que I'élément soufré comme |'oxygéne ne changent pas de nombre d’oxy-
dation dans SO et SO,*~. Par conséquent on doit considérer le couple 0,/S0,*".

7.
Pdo, Po.
e=E§ +0,015log | 50522 | _ B5 —0,06log(ang+) (5.51)
(Po)( aSO 2
4
Pso. (P° 1/2
puis en utilisant K2 = %3(71)/2 on aboutit finalement a :
Pso, Iy,
K3 P50, PS,
e=E5 — B3 +0,015log | —o202—2 | —0,06log(axy+) (5.52)
(P ) aSOf* i

5.5 Electroraffinage

(centrale MP 2012)

La chalcopyrite est un minerai mixte de cuivre et de fer qui constitue une des principales sources de la produc-
tion industrielle de cuivre. La formule brute décrivant sa steechiométrie est CuFe,S, (proportions molaires 1, = et y
respectivement en Cu, Fe et S).

Le passage de la chalcopyrite au cuivre métallique peut étre réalisé par plusieurs procédés. L'un d'eux débute par
le grillage de la chalcopyrite, produisant des sulfures de cuivre solides Cu,S et de fer FeS. Le sulfure de cuivre est alors
traité par |'oxygene gazeux, produisant directement du cuivre métallique et de I'oxyde de soufre SO, gazeux.

Le procédé de synthése du cuivre métallique se poursuit par électroraffinage : le cuivre Cu obtenu par la réaction
précédente, qui contient encore diverses impuretés métalliques (fer Fe, zinc Zn, argent Ag), est disposé dans une solution
aqueuse électrolytique de sulfate de cuivre acidifiée et sert d'électrode (E;) . L'autre électrode (FEs) est constituée
de cuivre déja purifié. On impose alors une différence de potentiel U = Ug, — Ug, (en pratique, |U| < 0,4V) et il
apparait un courant électrique volumique de densité |j| de I'ordre de 300 A-m~2. Du fait de I'existence de la tension U,
le cuivre et certains autres métaux de I'électrode (E;) sont oxydés et passent en solution. D’autres métaux tombent
alors progressivement au fond de la cellule d’électrolyse sous forme métallique et forment des boues solides qui sont
séchées et valorisées.

1. La tension U est choisie de sorte que seul le cuivre se redépose sur I'électrode (F5). Préciser le signe de U.
L'électrode (E7) est-elle une anode ou une cathode ?

2. Quelle masse maximale de cuivre peut-on espérer récupérer par heure de fonctionnement par métre carré de
surface d'électrode ? Sur quelle électrode récupére-t-on ce cuivre ?

3. A l'issue d'une telle opération, on cherche a récupérer et valoriser le fer, le zinc et I'argent qui étaient contenus
dans I'électrode (E1). Expliquer, pour chacun de ces trois métaux, si on le récupére sous forme métallique ou
sous forme oxydée, et si on le récupeére dans les boues solides de fond de cuve ou dans la solution électrolytique.

Données :

= Masse molaire atomique du cuivre : M (Cu) = 63,55 g-mol~!

E°(Cut/Cu(s)) = 0,34V E°(Agt/Ag(s)) = 0,80V

= Potentiels standard a 298 K : E°(Zn2t /Zn(s)) = —0.76V  E°(Fe>* /Fe(s)) = —0,44V

1. A I'électrode (E1), les métaux sont oxydés, il se produit donc une libération d'électrons. Cette électrode est donc reliée
au pdle positif du générateur. De maniére analogue, (F>) est reliée au pdle négatif. U > 0, avec (F1) I'anode.

2. Connaissant le courant surfacique, on en déduit I'expression du courant ¢ = j X S, puis ce courant est relié a une charge
Q =i x At, et donc a une quantité de matiére d'électrons

Q JSAt
Ne— = =

N Nae  Nae

= 11,2 mol (5.53)

Etant donné la demi-équation électronique Cu*"(aq) 4-2e~=Cu(s), on transforme donc pendant cette durée nc, =
correspondant a une masse de 0,36 kg. On récupére le cuivre sur I'électrode (E-).

3. Pour effectuer I'oxydation du cuivre a I'électrode (E1), il faut placer celle-ci a un potentiel supérieur a 0,34V (sans tenir
compte du terme de concentration dans le potentiel de Nernst). A cette valeur de potentiel, le zinc comme le fer seront
oxydés, tandis que I'argent non et se retrouvera dans les boues solides.
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5.6 Cellule galvanique

(d'aprés CCP PC 2013)

On considére une cellule galvanique de force électromotrice e. On envisage une transformation élémentaire, supposée
réversible, lors du fonctionnement de la pile.

1. Rappeler I'expression de dG lors du fonctionnement de la pile, en fonction de e. En déduire I'entropie et I'enthalpie

Oe
de réaction (respectivement A, S et A, H) en fonction de n, e, T et (a—T) (n : nombre d'électrons échangés,
P

& avancement de la réaction de fonctionnement de la pile).

On s'intéresse dans ce qui suit aux piles a combustible. La pile a8 combustible est une cellule galvanique alimentée
en continu en réducteur et en oxydant. Un exemple de pile & combustible est la pile a dihydrogéne / dioxygeéne ou a
dihydrogéne/ air. Comme dans une pile électrochimique ou dans une batterie, la pile & combustible est constituée de
deux électrodes et d'un électrolyte (membrane polymere).

2. Quel(s) est (sont) I' (les) avantage(s) d'une pile a combustible par rapport a une batterie ?
3. On considére les couples d 'oxydoréduction mis en jeu dans la pile a dihydrogéne/ dioxygeéne ou a dihydrogéne

/ air : H"(aq) / Hy(g) et O,(g) / H,O(¥). Ecrire les demi-équations électroniques pour chaque couple. Ecrire
I’équation de la réaction modélisant la transformation du systéme quand la pile débite.

Compléter le schéma de la pile figure ci-dessus en indiquant notamment la polarité des électrodes, les équations
des réactions aux électrodes et le sens de circulation des porteurs de charge dont on précisera la nature. Seuls
les ions H seront considérés dans I'électrolyte.

4. Le rendement énergétique 1 d'une pile est défini comme le rapport entre |'énergie électrique fournie et I'énergie
thermique transférée par le systéme pendant la réaction. Pour un fonctionnement réversible, supposé isotherme
et isobare, exprimer ce rendement en fonction des grandeurs thermodynamiques A, G et A.H caractéristiques
de la réaction de fonctionnement de la pile.

Dans tout ce qui suit, le dihydrogene et le dioxygene alimentant la pile a combustible sont supposés purs, leur
pression étant égale a P° = 1bar.

5. Déterminer la valeur du rendement de la pile en fonctionnement a 298 K. Commenter.
6. Déterminer la valeur de la force électromotrice de la pile a 298 K.

7. Donner I'expression de I'évolution de la force électromotrice e en fonction de la température T'. On supposera que
les enthalpies et entropies molaires standards ne varient pas avec la température, dans la gamme de températures
considérées.

8. La tension fournie par la pile est de 0,7V a 298 K. Comment expliquer la différence entre cette valeur et la valeur
calculée?

9. Dans ces conditions, pour une intensité de 200 A, les piles sont groupées en série de 32, afin d’obtenir une
puissance suffisante pour faire fonctionner un moteur électrique. Quelle masse de dihydrogéne sera consommée
par ces 32 piles aprés 100 h de fonctionnement ?

Données ( a 298 K le cas échéant) :

Composé H,O(f) | O,(g) | Ha(g)
A¢H® (kJ-molfl) —285,8
S° (JK Tmol 1) | 70 | 205 | 131

Chapitre C5 - Thermodynamique des réactions d’'oxydo-réduction
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1. dG = A,Gd{ = —nFed€. On en déduit via des relations vues au chapitre C3 :

0A.G Oe Oe
AS = — —nr (2 AH=AG+TAS =nF (T (L) - 54
S ( T )P,g nF (5‘T )P,é et G+ S =nF ( (aT)P,E e) (5.54)

2. Outre I'absence de composés toxiques, les réactifs étant apportés en continu, la force électromotrice est constante. D'autre
part il n’y a pas de phase de recharge, la pile a combustible peut étre utilisée en permanence.

3. Les équations mises en jeu sont :

Hy(g) = 2H" (aq) + 2~ (1)
Os(g) +4H" (aq) +4e” = 2H,0(¥) (2)
2H,(g) + O2(g) = 2H,0(¢) (3) =2(1) +(2)
| =¥ Ba a it

DS tai i
i | vt
Urydrogons g

-—..I__.-"'

=

EE

Malenir

4. L'énergie électrique fournie est W. = A;GE et le transfert thermique pour une transformation isobare est simplement

Q=AH = A,H¢, donc
We  AG

"= T AH

5. La pile fonctionne dans son état standard, les activités de tous les composants valant 1. On a donc

(5.55)

AH = AH®° = 2A¢H° (H,0(0)) — ArH®(04(g)) — 2A¢H® (Hy(g)) = —571,6 kJ-mol™* (5.56)
ALS = AS° =285 (H,O(4)) — 52,(05(g)) — 255 (Ha(g)) = —327 J-K *-mol ™! (5.57)
= AG = AG° = AH° — TA,S° = —474,4kJ-mol ! (5.58)
conduisant 3 un rendement de 1 = 83%. Couplé a un moteur électrique dont le rendement peut tourner autour de 90%,
I’ensemble de la voiture peut donc posséder un rendement énergétique important.
6. ALG = —4Fe < e=1,23V.
7. On reprend la formule précédente, mais a toute température :

CAG . AH-TAS
4F 4F

e =

=1,48-8510""T (5.59)

8. La différence s'explique du fait de la résistance interne de la pile, mais nous verrons également au prochain chapitre que
des aspects cinétiques peuvent également influencer la fem.

9. Aprés 100 h de fonctionnement, la charge débitée est de Q = 200 x 100 x 3600 = 7,210 C, soit n - = % = 746 mol

e~ _ 373 mol, c’est-a-dire une masse m = 746 g!

e

d'électrons. Cette charge provient de la réaction de n(H,) =
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Cinétique des réacti
d’oxydo-réduction
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Questions de cours :
= Expliquer I'intérét de mesurer le courant d’'une réaction d’'oxydo-réduction.

= Présenter le montage a trois électrodes de mesure des courbes intensité-potentiel. Présenter alors les deux types
de limitation (transfert de charge et transport de matiére) et les courbes intensité-potentiel associées.

= Interpréter physiquement la présence d'un palier de courant pour les courbes intensité-potentiel des systémes limités
par le transport de matiére.

= Présenter I'allure d'une courbe intensité-potentiel lorsqu'il y a plusieurs couples en présence. Discuter de I'action
du solvant.

= Dans le cadre de transformations spontanées, présenter la notion de potentiel mixte et expliquer en quoi les courbes
i-E permettent de prévoir la cinétique d’une réaction thermodynamiquement favorable.

= Présenter le phénoméne de corrosion uniforme. Discuter de I'influence du pH et de la présence de dioxygéne dissous.
= Présenter deux cas de phénomeénes de corrosion différentielle.

= Expliquer le principe de la protection physique d'un métal contre la corrosion, avec les limitations observées.

= Présenter la protection par anode sacrificielle et par courant imposé.

= Piles électrochimiques : tension a vide dans le cas général, intensité de court-circuit et évolution au cours de la
décharge, cas du branchement sur un circuit résistif.

= Piles électrochimiques : résistance interne, tension réelle aux bornes de la pile, capacité d'une pile.

= Présenter le principe de I'électrolyse.



Au chapitre C5, nous nous sommes dotés d'outils pour prévoir si une réaction rédox était thermo-
dynamiquement possible par le biais des potentiels d’oxydo-réduction. Cette approche est néanmoins
insuffisante, car certaines réactions semblent thermodynamiquement trés favorables, mais ne se pro-
duisent que tres faiblement voire pas du tout : il s'agit d'un probléme cinétique. En introduisant les
courbes intensité-potentiel, nous allons pouvoir justifier I'évolution de la vitesse d'une réaction d'oxydo-
réduction, expliquer les phénomeénes de corrosion et étudier |la problématique du stockage d'énergie sous
forme chimique.

. Cinétique électrochimique

1.1 Vitesse de réaction et intensité

Dans le cas de réactions d'oxydo-réduction, deux cas peuvent se produire :

= soit les réactifs associés a deux couples sont présents dans la méme solution, et les échanges
d'électrons se font par transfert direct entre les réactifs : la cinétique étudiée est celle de premiere
année (appelée cinétique homogene);

= soit les échanges d'électrons se font par le biais d'une électrode : la réaction Red=Ox + ne”
posséde tout son sens, car |'électron formé appartient a la phase solide; on parle de cinétique
hétérogene, et c'est ce que nous allons étudier par la suite.

On considére donc par la suite la réaction Red=0Ox+ ne™, écrite dans
le sens de I'oxydation, de sorte a définir une vitesse surfacique de
réaction (appelée vitesse, par la suite) :

1 de /
=== 6.1 )
V=g (6.1) o /)OX
% | en notant S la surface immergée de I'électrode et & I'avancement de '?(

la réaction. Au cours d'une durée dt élémentaire, correspondant a un
avancement d¢, une charge élémentaire §g = neNad¢ est échangée
entre |'électrode et le reste du circuit. Ainsi le courant arrivant a
I'électrode possede une intensité :

. 0q dé 1

z—dt—n E:n}'Sv@vzn}_S

K Red

(6.2) électrode

Vitesse et courant}

La vitesse d'une réaction électrochimique est directement proportionnelle a I'intensité 4
du courant qui traverse |'électrode. Il suffit donc de mesurer ¢ pour étudier la cinétique
* | d’'une réaction rédox :

i = nFSv (6.3)

On peut aller plus loin en considérant la réaction comme un équilibre chimique pouvant se produire
dans les deux sens :
Va _
Red = Ox +ne (6.4)
.

On définit la vitesse anodique v, et le courant anodique i, correspondant a la réaction uniquement
dans le sens de I'oxydation i, = nFSv,. De maniére analogue, la vitesse cathodique v, et le courant
cathodique 7. < 0 sont reliés par i, = —nFSv,, le signe — traduisant le fait que les électrons sont
consommés par la réduction (et que I'on veut définir des vitesses positives). La vitesse globale de la
réaction est alors reliée a ces deux vitesses par :

g + ¢
nFS

V=0Uq — Ve =

(6.5)
Ainsi :
= siv >0, il se produit effectivement une oxydation a I'électrode, qui constitue le réle d’anode, car
Vg > Ve

= si v <0, il se produit effectivement une réduction a I'électrode, qui constitue le réle de cathode,
car v, < ve.

En premiére année
on a introduit une
vitesse volumique
de réaction, mais
comme les échanges
d'électrons se pro-
duisent a l'interface
entre I"électrode
et la solution, la
surface immergée S
est plus pertinente
que le volume V de
solution.
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On utilise aussi couramment la densité volumique de courant j = /S avec S la surface de

vz 0 . . . 02 .. J
I'électrode, pour s'affranchir de la connaissance de la taille de I'électrode. Ainsi, v = o
n

1.2 Etapes d’une réaction électrochimique

Lors d'une réaction électrochimique faisant intervenir une électrode, on peut distinguer plusieurs
étapes lors de la réaction :

= le réactif (s'il est en solution) doit atteindre la surface de I'électrode;

= le transfert d'électron(s) doit se produire;

= le produit (s'il est en solution) doit s'éloigner de la surface de I'électrode.

La contrainte est donc plus forte qu'en cinétique homogeéne, car la réaction a lieu dans une zone trés
localisée de I'espace. Sur la figure ci-dessous sont représentés les deux types de réactions, faisant ainsi

intervenir deux phénomenes : le transport de matiére (entre la solution et I'électrode), et le transfert
de charges (a l'interface entre I'électrode et la solution).

; Ox,. /(,l-;—_*_Oxso1
e :
i [
R‘edint "\‘:\—} Red
i sol
i couchede i golytion
i 1 diffusion i
électrode

1.3 Transport de matiere et transfert de charges

Le transport de matiére est lié a trois phénomenes physiques différents :

= |a convection, déplacement d'ensemble macroscopique du fluide, et donc des réactifs, lié a I'agi-
tation forcée de la solution, mais inefficace a trés courte distance de I'électrode (du fait de la
viscosité, la vitesse du fluide est nulle au niveau de I'électrode) ;

= la migration, déplacement des particules chargées sous I'effet d'un champ électrique créé par le
gradient de potentiel électrique dans la solution électrolytique (phénomeéne a I'origine du courant
électrique dans la solution);

= |a diffusion, liée au fait que les réactions aux électrodes modifient les concentrations des différents
réactifs et produits. Cela génére un gradient de concentration qui provoque le déplacement des
molécules et ions (loi de Fick). Chaque espéce posséde un coefficient de diffusion D différent, qui
dépend de I'espece diffusant, du milieu de diffusion et de la température.

C'est ce dernier phénomene qui est généralement limitant pour la réaction chimique, la convection
étant assurée par une agitation forcée, et la migration par la présence d'un électrolyte support dans le
solvant (c’est-a-dire qu'on ajoute d'autres espéces chargées et non réactives de préférence). C'est pour
cela que I'on a identifié dans le paragraphe précédent une zone appelée couche de diffusion, dans

laquelle on pourra étudier la diffusion de particules.
Il faut également considérer le transfert de charges, I'autre phénomeéne physique mis en jeu au niveau

de I'électrode. Ce transfert dépend du matériau, de son état de surface et de son aire immergée.

* | Le transfert de charge dépend aussi du potentiel de I'électrode : selon sa valeur, le courant
qui entre ou sort de |'électrode pourra étre plus ou moins important, et constituer une limitation a
la réaction chimique.
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Il. Courbe intensité-potentiel associée a une électrode

Il.L1 Montage expérimental

On cherche a tracer la courbe reliant le potentiel de I'électrode au niveau de laquelle on étudie la
réaction, appelée électrode de travail, a I'intensité la traversant (liée, on le rappelle, a la vitesse de |a
réaction). On pourrait procéder ainsi :
= comme on ne sait mesurer que des différences de potentiel, on utilise une électrode de référence

de potentiel constant E,., par exemple une électrode au calomel saturé (ECS). Ces deux

électrodes sont reliées a un générateur de tension réglable imposant la différence de potentiel

Eg = By — Erer;
= on souhaite également mesurer |'intensité du courant traversant |'électrode de travail, on

place donc un amperemétre en série avec le générateur.

En réalité ce montage n'est pas approprié, car en faisant circuler un courant dans
& I"électrode de référence, le couple oxydant-réducteur qui s'y trouve va évoluer, ce
qui entraine une variation de son potentiel de référence!

1 [ T N
I A

électrode électrode de électrode électrode de contre-
de travail  référence de travail référence  électrode

On emploie donc une troisieme électrode, appelée contre-électrode, qui permet de fermer le circuit
* | pour qu'un courant puisse circuler, sans traverser |'électrode de référence (du fait de I'impédance
d’entrée élevée du voltmétre), comme illustré sur le schéma ci-dessus.

1.2 Limitation par le transfert de charges

Considérons d'abord que le transfert de charge limite le courant, c'est-a-dire qu'il n'y a pas de
probléme d'apport de réactifs a I'électrode. On parle alors de systéme lent.
Prenons |'exemple de la formation de |'oxydant de I'eau sur un électrode de platine, de réaction :

2H,0(¢) == 4H" (aq) + O,(g) + 4e™ (Pt) (6.6)

Pour une pression en dioxygene de 1 bar a pH = 1,0, un calcul de potentiel de Nernst conduit a
Enx=117V.

On s'attend, en imposant a I'électrode un potentiel plus élevé que Ey, a observer un courant (et

donc la production de dioxygene). Cependant expérimentalement, on doit atteindre Ex+n, = 1,7V

* | pour détecter un courant : on appelle 7 la surtension, c'est-a-dire I'écart entre le potentiel appliqué

et le potentiel d'équilibre. Plus particulierement, la surtension anodique de seuil 7, est |'écart tel

que I'on observe un courant significatif.

N A’

2H,0 >0, + 4H* + 4e

2

EI\;+77@ E,

* ' y

E, E 4, FE
2H,0 <10, + 4H* + 4e

2

En général les énon-
cés de concours
évoquent le terme
« surtension » pour la
surtension de seuil.
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En diminuant le potentiel de I'électrode en dessous de Ey, on - -, q

observe le méme phénomene, ol I'on doit atteindre En + 7, L ]
avec 1. < 0, pour détecter un courant : 7, est alors la surten- L i | i
sion cathodique de seuil. On constate expérimentalement e ]
que, selon la nature de I'électrode, la surtension peut I HyFRY
sensiblement varier, comme illustré ci-contre. _."|| i H

Al o M

,—| Systeme lent N

Dans le cas d'un couple d'oxydo-réduction qualifié de systeme lent, le potentiel a appliquer
a I'électrode afin de détecter un courant et réaliser une réaction est trés différent du
potentiel de Nernst Ey :

* = soit au minimum Ex + 7, pour obtenir une oxydation (surtension anodique 7,);
» soit au maximum Ex + 7. pour obtenir la réduction (surtension cathodique 7).
Les surtensions anodiques et cathodiques dépendent évidemment des couples mis en jeu,

mais également de |'électrode et de son état de surface. Il s'agit de parameétres cinétiques.

“ J

Si les deux éléments du couple sont présents en solution simultanément, on superpose les deux
courbes, puis on somme les courants anodiques et cathodiques, on aboutit a la courbe intensité-potentiel
associée au couple H,O(¢)/0,(g), observée expérimentalement .

7 2 7
A A
2[120 ()2 + 4H* + 4e 2112() O_Z + 4H* + 4e
i, By, i B+,
E, Egn E E, Egn E
C
2H,0 «}- 0, + 4H' + 4o 2H,0 <10, + 4H" + 4o

Concrétement, I'oxydation et la réduction se produisent en méme temps, mais si ¢ > 0, i, > |i.| donc
I'oxydation a effectivement lieu, et si ¢ < 0 la réduction a effectivement lieu.

1.3 Limitations par le transport de matiére

Dans ce paragraphe, on étudie I'autre facteur limitant : le transport de réactifs au niveau de |'élec-
trode. On considére par la suite uniquement cette limitation pour la cinétique de réaction, et plus
particulierement le phénomeéne de diffusion particulaire. Un systéme pour lequel il n'y a qu’une limita-
tion par transport de matiere est qualifié de systeme rapide.

a) Courbe intensité-potentiel

Considérons une solution contenant des ions Fe>™. En augmentant progressivement le potentiel de
I'électrode plongeant dans la solution, on observe a partir d’une certaine valeur la formation d'ions
Fe3+, par la réaction :

Fe?T (aq) == Fe** (aq) + ¢~ (elect) (6.7)

En continuant a augmenter le potentiel, la réaction se déroule plus rapidement, ce qui se traduit par
un courant anodique plus important. Cependant la caractéristique n’est pas linéaire, et on observe a
partir d'une certaine valeur de potentiel un palier, appelé palier de diffusion : la cinétique de diffusion
a atteint sa limite, malgré une augmentation de la valeur du potentiel.

7 Felt—> Fe’t + e
A S

On note iy, l'intensité du courant limite anodique, dont on va
étudier peu apres sa dépendance avec les parametres du pro-
bleme. On introduit également le potentiel de demi-vague By
le potentiel tel que i = is,/2. Si les coefficients de diffusion de
I'oxydant et du réducteur sont proches, ce qui est souvent le cas,
il est approximativement égal au potentiel standard du couple.
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On peut effectuer la méme expérience en partant d'ions Fe*™. On A
observe le méme phénomeéne mais avec un courant cathodique né-
gatif, et également un palier de diffusion a partir d’'une certaine
valeur de potentiel. Lorsqu’on part enfin avec un mélange des deux
ions du couple, la courbe expérimentale correspond a la somme
des deux courbes séparées. Notons que les paliers de diffusion ne
vérifient pas forcément iy . = —ip,, comme illustré ci-dessous.

Fe?+ Fe3t + e

> —
7 Fe?* Fe*t 4 e 7 Fe* Fe*t 4 e
lc | lc |

Le potentiel d’équilibre E.q est donné par la formule de Nernst. Il est souvent proche du
potentiel standard, on réalise donc couramment |'approximation Feq =~ E°, sauf lorsqu’on a besoin de
discuter de réactivité selon les concentrations choisies.

Systeme limité par le transport de matiére}

La courbe intensité-potentiel d'un systéme contenant I'oxydant et le réducteur d'un couple
et limité par le transport de matiére ne présente pas de plateau a courant nul et coupe
I'axe des abscisses a la valeur du potentiel de Nernst du couple. On parle de systeme
rapide.

Notons que le transport de matiere n'est pas limité dans le cas ou le solvant ou
I"électrode elle-méme constituent le réactif.

b) Interprétation physique
Les échanges de particules sont controlés par des processus diffusifs au niveau de I'électrode, dans
une couche limite d'épaisseur notée §. On cherche alors a exprimer le courant limite en fonction de la
concentration [Red]so1 (%) trés loin de I'électrode, en se placant en régime quasi-stationnaire. On suppose
le processus de diffusion unidimensionnel et on note D,oq le coefficient de diffusion du réducteur dans

la solution.
A[Red]
[Red]_,(t)|électrode:
7 :
[Red], (1) S .
0 )
Exercice

-
Avec I'hypothese de régime quasi-stationnaire, exprimer le vecteur jn a l'intérieur de la couche limite.
En déduire I'expression du courant électrique en fonction de la surface immergée S, de Dicq, [Red]sol,
6, F et du nombre n d'électrons échangés par molécule de réducteur.

Avec un régime quasi-stationnaire, on doit vérifier — = 0, c'est-a-dire une évolution affine de
T
el

[Red]so1 () — [Red]e(?)
]

la densité particulaire : c(z,t) = Na z + Na[Red]e(t), en notant [Red]e la
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concentration molaire en réducteur au niveau de |'électrode. D’ou :

[Red]sol(t) B [Red]el (t) e—>
5 xr

de _,

7N = _Dred@ez = _DredNA (68)

Ainsi dans le cas ou la saturation en courant apparait, cela signifie que la vitesse de réaction ne
peut aller plus vite car I'apport de réactif est limité, ce qui se traduit par [Red]so1(t) > [Red]ai(t) et

- Red|so1(2) Sy . , p .
JN =~ _DredNA[el%()ex- Pour en déduire le courant, comme il y a n électrons échangés par
molécule de réducteur :
— — R dso t — . rd = Dre
7 =n(-0 7y =D e — gy [ a8 = P B Reai) (69)
()

Retenez bien que I'ensemble de la courbe intensité-potentiel d'un systéme rapide
E!! est liée au phénomeéne de diffusion de matiére, pas seulement lorsqu’'on atteint le
palier de diffusion !

1.4 Synthese

De maniere générale, la courbe intensité-potentiel associée a un couple peut étre celle d'un systéme
rapide, d'un systéme lent, ou d'une combinaison des deux : en effet, la limitation du transfert de charge
(TC) n'est valable que sur une certaine gamme de potentiel, et au-dela le transport de matiére (TM)
peut devenir limitant, comme illustré ci-dessous :

1 1 { .
A A A : !
E | E B E
™ [ TC: TM
systeme lent systeme rapide systeme quelconque

La frontiere entre les différents domaines n'est cependant pas franche.

1.5 Cas de plusieurs couples

On peut légitimement se poser la question de I'allure de la courbe intensité-potentiel lorsque plu-
sieurs espéces peuvent donner lieu a des réactions électrochimiques. La réponse est simple : le
courant mesuré est la somme des contributions dues a chacune des réactions électrochimiques qui
peuvent se dérouler : il suffit donc de sommer les courbes associées a chaque réaction, donnant une
allure avec des vagues successives.

Red,-~ Ox,
— -./-1-_ --------- --- Ox,/Red, seul
Red > Ox T Ox,/Red, seul
: 1 1 N 2 2
—I / o

>

E

Au point A, seule I'oxydation du couple 1 a lieu, car I'intensité du courant d'oxydation associé a
I'autre couple est nul. Au point B par contre, les deux oxydations se produisent simultanément,
malgré la légende Red, —— Ox,, qui n'est 13 que pour traduire que la nouvelle augmentation du
courant implique une réaction supplémentaire. Le courant total étant la somme des deux courants
d’oxydation, on en déduit ip 1 ~ ia (a partir du moment ou on est sur le palier de diffusion), et
iB2 = 1B — IA.
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11.6 Intervention du solvant

Comme on I'a dit précédemment, le sol-

vant ne présente pas de palier de dif-

fusion. Dans le cas de l'eau, il s'agit [
d'un systeme lent dont les surtensions Fet= s Fa
anodique et cathodique dépendent de

I"électrode mise en jeu. En lien avec ce 4 n i H . ;
qui précede, il faut donc tenir compte

des deux couples de |'eau pour tracer '

une courbe intensité-potentiel compléte,

comme illustré ci-contre. Fy == Hp

Plusieurs observations a ce graphique :
= si on étudie I'oxydation de I'ion Fe®T, systéme rapide, on I'observe pour une certaine gamme
de potentiel, mais si on augmente le potentiel, on finit par observer I'oxydation de l'eau;
comme il n'y a pas de palier de diffusion, le courant augmente donc trés fortement tout en
imposant quasiment la valeur du potentiel maximal : on parle de mur du solvant;

% = |le méme phénomene se produisant pour la réduction, le solvant ET le choix des électrodes
imposent alors un domaine d’inertie électrochimique, c’est-a-dire le domaine de potentiel
accessible expérimentalement; ici on peut donc faire varier le potentiel entre ~ —0,3V et
~2V;

= certaines espéces ne sont alors pas électroactives dans I'eau avec des électrodes en platine,
comme I'ion SO,2~.

Exercice
Représenter |'allure de la courbe intensité-potentiel pour une solution contenant une électrode en cuivre
(systeme rapide, E° = 0,34 V) et du dioxygéne dissous dans 'eau. On précise également les données
suivantes :
= pour le couple O,/H,0, surtension anodique et cathodique d'environ £0,5V;

= pour le couple H,O/H,, surtension cathodique de —0,3V.

1. Application aux transformations spontanées

Jusqu'a présent, on avait étudié les réactions d'oxydo-réduction spontanées selon un contexte ther-
modynamique (potentiel de Nernst et diagrammes potentiel-pH). Les courbes intensité-potentiel vont
permettre d’aller un peu plus loin. Nous pourrons ainsi discuter de deux applications : les phénomeénes
de corrosion et les piles.

111.1 Prévision de la réactivité

Considérons le mélange d'un oxydant Ox, (potentiel d'équilibre E) et d'un réducteur Red, (poten-
tiel d'équilibre F5) dans une méme cellule électrolytique. Leur réactivité est basée sur deux faits :
= |a quantité d'électrons recue par |'oxydant est a chaque instant égale a celle fournie par le
réducteur. En pratique, cela se traduit par le fait que |'intensité du courant anodique est a
chaque instant opposée a l'intensité du courant cathodique :

in = —ic (6.10)

= étant placés au sein d'un méme mélange, les différentes espéces sont soumises au méme

potentiel, appelé potentiel mixte, ou potentiel d’abandon.
Ainsi, pour le cas thermodynamiquement favorable ot E; > Fs, on cherche a prévoir la cinétique

de la réaction

Ox; + Redy == Red; + Ox, (6.11)

En superposant les deux courbes intensité-potentiel des couples mis en jeu, on recherche donc le potentiel
mixte Ey, vérifiant i, = —i. :
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C'est cette concen-
tration qui est choisie
comme concen-
tration de  tracé
des diagrammes
potentiel-pH utilisés
dans [|'étude de Ia
corrosion.
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Red,

Ox, ;

"Red «—Ox,

(a)

trés petite).

eyl 2

Enfin, le cas (c) présente un cas de blocage cinétique :
favorable, mais est bloquée cinétiquement, le courant est trés faible (donc la vitesse de réaction est

"Red «—Ox,

(b)

111.2 Application aux phénomeénes de corrosion

a) Introduction

On observe sur la figure ci-dessus que la réaction peut se produire dans les deux premiers
cas de figure (a) et (b), ou le courant anodique et cathodiques sont non nuls. On constate
également 'apport de I'étude cinétique : on aurait été tenté de dire, d’un point de vue purement
thermodynamique avec les valeurs de potentiel E; et E5 que la réaction dans le cas (b) était plus
favorable que dans le cas (a)! Or, ce n'est pas nécessairement le cas, en particulier lorsque des
surtensions anodiques ou cathodiques sont présentes.

la réaction est thermodynamiquement

La corrosion d'un métal est I'oxydation de cet élément a I'état d'ion métallique ; elle est dite « séche »
quand les agents oxydants ne sont pas en solution, et « humide » dans le cas contraire. Dans toute
la suite on s'intéressera a la corrosion humide, ou un métal est en contact avec un liquide, en général
de I'eau plus ou moins pure. Par convention, la corrosion humide du métal est considérée comme
effective des que la concentration totale des différentes formes solubles du métal oxydé est supérieure

310 %mol-L1.

Pour I'exemple du fer, on trace ci-dessous |'allure du diagramme potentiel-pH superposé a celui de
I'eau. Si le potentiel du métal est inférieur a celui de I'eau, il y a réaction :

A E(V)

3+
Fe,

~a
-
-
.
~a

..
..
e
e

C'est donc le cas quel que soit le pH : le fer peut se faire oxyder au contact de I'eau. Néanmoins a pH

élevé, on forme les solides Fe(OH), et Fe,O5 qui viennent recouvrir le métal.



On distingue ainsi trois domaines :

= le domaine d'immunité pour lequel le métal
est thermodynamiquement stable, la corrosion
n'a pas lieu si on impose la valeur de potentiel
de sorte a se trouver dans cette zone;

Domaine de

= le domaine de corrosion pour lequel le fer pré- corrosion passi pH
domine sous forme soluble; 0 >
= |le domaine de passivité pour |I'élément existe 24
N , L Fe
a I'état d’oxydes ou de composés insolubles re- (aq)
couvrant le métal d'une couche trés fine (sou- Fe(OH)2( \
,(s

vent invisible a I'ceil nul) qui rend le phéno-

Domaine Fe
d’immunité

(s)

de

mene de corrosion beaucoup plus lent (mais
ne |'arréte pas complétement).

Donnons d'autres exemples de métaux :

= le zinc et I'aluminium sont oxydées par I'eau de maniére treés efficace; I'aluminium se recouvre
d'une couche d’oxyde Al,0O5, couche mince trés dense qui permet a I'aluminium de résister tres
longtemps a la corrosion;

= le cuivre, 'or et I'argent sont parmi les métaux les moins oxydables par I'eau (on les rencontre 3
I'état natif dans les roches) ; notons que le cuivre est oxydé par I'oxygéne.

Le processus de corrosion est généralement lent. Nous allons étudier dans la suite les différents types
corrosion, ainsi que des moyens de protéger les métaux de ces attaques.

b) Corrosion uniforme

Il'y a corrosion uniforme lorsque toute la surface du métal en contact avec la solution est attaquée
de la méme facon : cela suppose que le métal ait une surface parfaitement homogéne et que le
mélange a son contact soit lui aussi parfaitement homogene. C'est par exemple le cas d'une plaque
de fer pur totalement immergée dans une solution d'acide chlorhydrique, avec transfert direct du
réducteur Fe 3 I'oxydant H™ selon :

Fe(s) + 2 H (aq) == Fe** (aq) + H, (g) (6.12)

Il n’y a pas de circulation des électrons dans la piece métallique. L'ensemble de la surface du métal
est attaauée de la méme maniére.

Q" Faire I'expérience de corrosion uniforme du fer en milieu acide.

On peut observer sur les courbes intensité-potentiel I'influence du pH : plus ce dernier est faible,
plus le courant de corrosion (courant anodique) est important. On observe également une aug-
mentation du courant de corrosion en présence de dioxygene : en effet ce dernier peut étre réduit
en eau, avec un palier de diffusion d'autant plus bas que la concentration en dioxgéne est élevée.
L'augmentation de la concentration en dioxygene se traduit donc par un courant de corrosion plus
important.

Chapitre C6 - Cinétique des réactions d'oxydo-réduction
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c) Corrosion différentielle

On parle de corrosion différentielle lorsque seule une partie d'une piece métallique subit la corrosion.
C'est le cas par exemple lorsque cette piece métallique est plongée dans un milieu non uniforme, ou
lorsque la piéce est elle-méme non uniforme (composée de plusieurs parties ou faite avec différents
métaux).

i) Hétérogénéité du milieu

Pour expliquer la corrosion du bas de la coque des bateaux, considérons une piece métallique
partiellement immergée. L'eau, proche de la surface, est plus aérée qu'en profondeur : on parle
d'aération différentielle. On constate alors que la corrosion touche les parties métalliques dans
* | I'eau la moins aérée, tandis que la réduction du dioxygene de I'air se fait dans les zones proches
de la surface. On forme une « micro-pile » : on peut distinguer une zone cathodique (réduction
du dioxygene) et une zone anodique (oxydation du métal), la circulation des électrons se faisant
directement dans la piéce métallique.

g" Réaliser I'expérience de la goutte d'Evans (un peu a I'avance).

Exercice
Expliquer I'expérience de la goutte d'Evans.

La phénolphtaléine permet d’observer sur les bords (ol la concentration en dioxygéne est plus
importante) la formation de HO™ par réduction du dioxygene selon O,(g) + 2H,0(¢) + 4e” —
4HO™ (aq), tandis que I'agent précipitant les ions Fe?* colore localement en bleu le centre de la goutte.

On observe le méme phénomene lorsque le métal présente des fissures ou rayures : c'est dans la
partie la plus profonde de la fissure, c'est-a-dire la moins aérée, que se produit la corrosion. Ainsi la

Un métal noble est
piece se fragilise de plus en plus sans altérer la surface visible du métal.

tel que le potentiel
standard du Coup]e ol il) Hétérogénélté de la piéce

le métal est le ré- Lorsqu’une piéce est mise en contact avec un métal plus noble (de potentiel standard plus élevé que
ducteur est plus élevé  celui du fer) , sa corrosion est en général accélérée.

que celui des couples Ey arcice

de I'eau. Par exq@dlgle . . .
EO(Au3+/Au(S) | Interpréter |'expérience ci-dessous :

1,52V.
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On observe qu’avec le plomb seul, la surtension cathodique est trés importante, le courant de
corrosion est trés faible et on n'observe pas de dégagement de dihydrogeéne. Dans le cas d'un contact
avec un fil de platine, on observe un phénomeéne de corrosion différentielle : au niveau du fil de platine
on observe un dégagement de dihydrogene, il s'agit de la zone anodique, et le plomb se fait oxyder
(zone anodique). Cela s'explique car la surtension cathodique sur une électrode de plomb est beaucoup

plus faible pour le couple H* /H,.

On observe un phénoméne similaire avec des piéces

usinées ou ayant subi un écrouissage :

la corrosion

est facilitée au niveau de ces zones. |l faut clairement
éviter ces phénomeénes, du fait de leur localisation
ils peuvent nuire a la tenue mécanique de la piece

dans son ensemble.

d) Protection contre la corrosion

On distingue ici plusieurs types de protections : soit on évite le contact entre le métal et le milieu
corrosif grace a un revétement, soit on modifie le potentiel du métal pour qu'il ne soit plus une zone

anodique propice a son oxydation.
i) Protection physique

Plusieurs revétements sont possibles pour protéger un métal de la corrosion :

= on le recouvre d'un revétement non métallique (peinture, vernis, plastique, etc) : le gros désa-
vantage est qu'en cas de rayures, la partie exposée du métal sera préférentiellement oxydée lors
du contact avec |'eau (corrosion différentielle) ;

= on le recouvre d'un revétement métallique soit par électrolyse (cf. derniére section du chapitre)
soit en trempant la piéce dans le métal en fusion (exemple : galvanisation a chaud dans un bain

de zinc liquide). Il faut distinguer la nature du métal.

— Un métal plus noble, par exemple une couche de cuivre sur du fer, permet une protection
plus pérenne : le cuivre est peu corrodé en milieu aqueux. Cependant, en cas de rayure, on
aura une corrosion différentielle rapide et perforante, le cuivre jouant alors le role de cathode

de grande surface;

— un métal moins noble , par exemple une couche de zinc sur du fer, va étre corrodé :

e

on

peut néanmoins renouveler le revétement. En cas de rayure, cependant, le fer se comportera
en cathode et reste protégé;

Chapitre C6 - Cinétique des réactions d'oxydo-r

L'écrouissage est le

durcissement d'un
métal sous |'effet
de sa déformation
plastique.

Le zinc est d'au-

tant plus efficace qu'il
est trés réducteur, et
qu'en présence d'air
humide il se recouvre
d'une couche de car-
bonate - hydroxyde
de zinc, qui freine la
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— un métal passivé, tel que le chrome, forme au contact de I'eau un oxyde solide imperméable
et résistant.

ii) Protection électrochimique
On distingue la encore plusieurs techniques :

= |'anode sacrificielle consiste a relier électriquement le métal a un autre métal moins noble :

par exemple le fer et le zinc. Le fer va alors jouer le réle de cathode (on parle de protec-
* tion cathodique) et le zinc d'anode. Comme illustré sur le graphique ci-dessous, le fer a
maintenant un potentiel qui correspond a son domaine d'immunité; par contre le zinc est
oxydé beaucoup plus rapidement que s'il était seul : on dit qu'il se sacrifie! On utilise de
telles anodes sacrificielles sur la coque des bateaux, elles doivent cependant étre renouvelées
régulierement.

;= | |
Zn —fe Zr |
Do D i 1 o o v om e f
.'II’ e I||I-| Fi i
- ]
/4 /
1
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H : ’
I|' ]
f ! I —
k4 _I] = . =8 =
=
|
____________ e
=ur £n = Fe

= |a protection par courant imposé permet de protéger certaines pieces trés sensibles ou
difficiles d'accés (comme des canalisations). Elle consiste & utiliser un générateur de courant
continu connecté entre une piéce que I'on souhaite protéger (au pdle négatif) et un matériau
quelconque au poéle positif.

Exercice
Faire un schéma et expliquer ce qui se produit.
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Le fait de faire circuler un courant cathodique imposé entraine |'abaissement du potentiel de la
piece, il se produit alors une réduction accélérée de |'eau et de |'oxygene sur la piece, et pas ou trés peu
d’oxydation du métal. Il faut cependant prévoir des systémes de dégazage (production de H,!).

= |a protection par potentiel imposé (ou protection anodique ou anodisation) (HP) consiste a
utiliser un générateur de tension de sorte a imposer a une piéce un potentiel dans le domaine de
passivation : elle constitue une anode. Ce générateur est également connecté a une autre électrode
(graphite ou autre) jouant le role de cathode, ol peut se passer la réduction de I'eau. Le circuit
est fermé par la circulation des ions dans le sol, dans le cas de piéces enterrées.
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Sur I'exemple du fer, on constate qu'au-dela d'un certain potentiel appelé potentiel de Flade, le
courant anodique chute, dii au fait que I'oxyde de fer Fe,O; protége la piéce de la corrosion.

111.3  Application aux piles électrochimiques

a) Principe
Nous allons compléter I'approche des piles développée au chapitre C5 en y ajoutant les aspects
cinétiques. On se place dans le cadre de I'ARQS, les courants anodiques et cathodiques sont donc
opposés a chaque instant. Par la suite, nous choisirons de travailler avec le courant anodique i = i, =
—i.. En fonctionnement générateur, I'anode est la borne négative de la pile, et la cathode la borne

positive.

B |
L]
+

Lainle

Cabfusls
muvilaim

Cathads Arodo
il

En circuit ouvert, la thermodynamique permettait de prévoir la fém e de la pile comme étant
(6.13)

€= Eeq,cathode - Eeq,anode

Dans les faits, il faut distinguer le cas des systémes rapides, ou la propriété précédente est bien vérifiée,
des systemes lents pour lesquels les surtensions anodiques et cathodiques diminuent la fém prévue par

la thermodynamique, comme illustré ci-dessous :

/
Hecl2 Oxd
e /I:E_.“r“_l" .-

oY

Pour le couple lent, on peut en effet écrire :
(na,s - nc,d) < Eeq,cathode - Eeq,anode (614)

€= Eeq,cathode - Eeq,anode
faisant intervenir les surtensions anodiques et cathodiques de seuil. Voyons maintenant ce qu'il se

passe lorsqu’on connecte la pile a un élément extérieur.
Chapitre C6 - Cinétique des réactions d'oxydo-réduction
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b) Recherche du point de fonctionnement
i) Court-circuit

Lorsqu'une pile est branchée en court-circuit par un fil reliant anode et cathode, les deux électrodes
se retrouvent au méme potentiel : le potentiel mixte. La pile débite une intensité ¢ maximale dans
le fil (dite intensité de court-circuit), avec toujours i = i, = —i,.

Lors du fonctionnement de la pile Daniell, on peut prévoir que la concentration en ions Cu®" diminue,
celle de Zn?* augmente. D'apreés la loi de Nernst, le potentiel d'équilibre de I'électrode de cuivre diminue
donc celui du zinc augmente, et le palier de diffusion du cuivre se rapproche de |'axe, comme le courant
limite diminue (il est, rappelons-le, proportionnel a la concentration du réactif en solution aqueuse).
Donc le courant maximal que peut débiter la pile et la fem diminuent au cours de sa décharge.

ii) Circuit résistif
Si on branche la pile a une résistance R, cette derniere va imposer l'intensité du courant électrique.
En effet, le systeme doit vérifier :
. ic = _ia;
= e= Ecathodc (ZC) - Eanodc(ia) = RZC = _Ria
On illustre le respect de ces conditions dans le cas de la pile Daniell. On constate donc que pour

obtenir une intensité élevée, en diminuant la valeur de la résistance, la tension aux bornes de la pile va
chuter par rapport a la fem 3 vide.

*

c) Résistance interne

En pratique, les courbes intensité-potentiel sont construites pour une électrode. Pour élaborer une
pile, on ajoute donc une séparation physique entre les deux demi-piles (pont salin, verre fritté, membrane,
électrolyte, etc.) dans lequel les ions circulent. La conductivité de ce milieu améne a une résistance
interne r de la pile ainsi formée, qu'il faut prendre en compte.
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La tension aux bornes de la pile vaut alors :
U=E| - Ey —ri=(Eeq1 — Eeg2) — (Ma(i) —ne(i) — 7"? , (6.15)
thermodynamique cinétique ohmique

La résistance interne d'une pile dépend essentiellement de la nature et de I'état de surface des
électrodes ainsi que de I'ensemble des jonctions électrolytiques. Pour la minimiser, il faut des élec-
trolytes concentrées constitués d'ions les plus mobiles possibles. Par ailleurs, on évitera I'utilisation
de jonction électrolytique contenant des verres frittés, ponts salins et membranes.

La résistance interne n'est pas constante, en particulier si |'intensité du courant électrique augmente
fortement.

d) Capacité d’une pile
La capacité d'une pile correspond a la charge totale que peut débiter une pile entre son état initial et
I'état final. Sur le principe, il faut donc déterminer le réactif limitant, déterminer le lien avec le nombre
d'électrons échangés, et exprimer la charge totale en coulomb.

Exercice

Par exemple pour la pile Daniell, en partant de 0,10 mol d'ions Zn?t et d’une électrode de cuivre de
masse suffisante pour qu'elle ne soit pas limitante, déterminer la capacité en coulomb et en A-h.

Avec Zn** 4+ 2e7=Zn, on a un échange de deux électrons, donc Q = 2n(Zn2+)eN’A =
2n(Zn*T)F =1,910*C = 5,4 A-h.

e) Quelques exemples de générateurs électrochimiques

Présentons quelques types de piles usuelles.
i) En milieu agqueux

Pile Leclanché (1867) (pile saline) ' ] R
Demi-équations : RO . i :..Em:“mm
Zn(s) = Zn2+(aQ) + 2e” ——" ' e i g TR W
MnoQ(s) + H+(aq) +e = MnO(OH)(S) ST B e
e=1,5V, 6590 Wh/kg, 100-170 Wh/dm3

B

O Chd e
o by v

Pile Mallory ou pile alcaline (1" commercialisation en 1959) it o ki
Demi-équations :

Zn(s) +2 OH_(aq) = ZnO(S) + HgO(z) + 2e”

2 MnOQ(S) + H2O(Z) +2e — Mn203(s)—|— 2 OH_(aq)

e=1,5V, 70-120 Wh/kg, 220-330 Wh/dm?

caffexie #n dear poe e mesgateae
® o fein

e e

i @ g

e dbssirmipie (palareal
BT
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ii) En milieu non aqueux
Les premiéres piles bouton sont faites avec du zinc, progressivement remplacé par le lithium, métal

plus réducteur. On obtient ainsi des fem plus importantes et des piles de moindre encombrement.
Pile au lithium (1976)

Demi-équations :  Ligg) = Lit(,q) + e~
MnOs(s) + H (aq) + € = MnO(OH) )

e =3V, 135-330 Wh/kg, 305-710 Wh/dm?3
iii) Pile a combustible
Les réactifs sont introduits pendant le fonctionnement de la pile. Par exemple :

Pile hydrogéne/oxygene
Réaction de fonctionnement :
2 Ha(g) + O2(g) = 2 H20(p).
e=0,8V.

Eledroiyia
iv) Accumulateurs

On parle d’accumulateurs lorsqu’on peut recharger
(par électrolyse, cf. IV) la pile une fois qu'elle est
déchargée. Citons notamment les accumulateurs au
plomb (batterie de voiture), au nickel (petites bat-
teries rechargeables ou batterie de la Prius Il), ou
de maniére trés courante au lithium (Li-ion).

omm - i
=

Specilc Fomey, Wilg

=
Il

B OB O O M R
Sigassli Banigy, g

o
BT -
o

1
I

\i-

IV. Application aux transformations forcées

Nous avons traité jusqu'a présent de réactions d'oxydo-réduction thermodynamiquement favorables.
On peut néanmoins forcer certaines réactions en apportant de I'énergie électrique, qui sera ensuite
convertie en énergie chimique : c'est le principe de |'électrolyse.

IV.1 Principe de I'électrolyse

Un générateur extérieur impose le sens du passage du courant dans le systéme. Lorsque les électrons
quittent une électrode, cette derniére est donc le siége d'une oxydation (anode) et est reliée a la borne
positive du générateur. A l'inverse, a |'électrode reliée a la borne négative du générateur, les électrons
arrivent a I'électrode : il se produit une réduction (cathode).
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On peut imposer I'intensité, et une lecture graphique des courbes intensité-potentiel permet d'en
déduire la tension aux bornes de I'électrolyseur; on peut également imposer la différence de potentiel
et repérer U de sorte a vérifier i, = —i..

Electrolyse de I'eau : tension seuil importante.

On constate expérimentalement qu'il faut dépasser une certaine valeur de tension, appelée tension
de seuil, pour qu'une réaction électrochimique soit possible sur chacune des électrodes :

* Us = (Beq,1 — Eeq,2) + (12,0 = 7c,0) (6.16)

thermodynamique cinétique

avec 1,0 et 7,0 les surtensions anodiques et cathodiques seuil.

A Efil

Lors du fonctionnement, il faut également tenir compte d'une chute ohmique liée a la résistance
totale r de la solution :

u=AE(@)+7ri = (Feqi1 — Peq,2) + Ma(i) = nc(3)) + _7i (6.17)
thermodynamique cinétique ohmique

IV.2 Rendement faradique

On I'a vu précédemment lors de I'étude de courbes intensité-potentiel dans le cas de plusieurs couples,
les courants anodiques et cathodiques s'ajoutent. Le but d'un dispositif d'électrolyse est pourtant de
favoriser une seule réaction d'oxydo-réduction particuliere. On rend alors compte de la sélectivité de
I'électrolyse par le rendement faradique, comparant I'intensité i,tj1c ayant servi a assurer la réaction
d'oxydo-réduction particuliére a I'intensité délivrée par le générateur :

= 0 (6.18)

D’un point de vue équivalent mais plus utile en pratique, on compare la masse réelle de produit formé
avec la masse théorique que I'on pourrait produire grace a l'intensité ¢ délivrée par le générateur :

Myéelle

e = (6.19)

mmax
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Exercice

N
& On étudie I'électrolyse d'une solution de sulfate de cuivre (1) dans le but d'obtenir du cuivre métallique.
On maintient une intensité de 3,7 mA pendant 6h. La masse de |'électrode sur laquelle le dépot de cuivre
a lieu a augmenté de 24,1 mg. Calculer le rendement faradique, sachant que M (Cu) = 63,5 g-mol~*.
La réduction des ions Cu®" a lieu 2 la cathode (réduction), c’est-a-dire a I'électrode connectée 2
la borne - du générateur. La demi-équation électronique étant Cu?"(aq) + 2e~=Cu(s), on a donc la

_ ) At
relation n(e ,co;somme) = n(Cu). Or n(e”) = 27 Donc la masse théorique de cuivre produite
est : A

Mimax = ;—f x M(Cu2") = 26,3 mg (6.20)

donc le rendement faradique est 1 = 91,6%

De maniére réciproque, si on connait le rendement faradique de I'électrolyse et le courant imposé,
on peut prévoir la masse de produit formé, ainsi que I'augmentation d'épaisseur de I'électrode dans le
cas d'un dépdt solide. Par exemple avec les valeurs précédentes, pour une électrode de surface 10 cm?
et une masse volumique de cuivre p(Cu) = 8,96 g~cm*3, on trouve :

mcu

/=
pS

= 0,27 pm (6.21)

Cela permet d'ailleurs d'évoquer quelques intéréts de I'électrolyse :

= obtenir un métal pur, en partant d'un minerai constitué d'un mélange de métaux que I'on dissout
en solution aqueuse, un bon choix de paramétres expérimentaux permet ensuite d'electrolyser
sélectivement un ion que |'on redépose sur une cathode adéquate;

= recouvrir une piéce d'une couche métallique, dans le but de la protéger de la corrosion par
exemple; citons notamment la réduction du zinc sur une électrode de fer.

Exercice
Calculer I'ordre de grandeur de |'énergie a fournir pour produire une tonne de zinc solide a partir d'une
solution contenant des ions Zn2+, si on doit imposer une tension d’environ 3,5V a I'électrolyseur, en
considérant un rendement faradique de 1. On donne M (Zn) = 65,4 g-mol 1.

iAt ot
5F X M(Zn*"). Donc

W elec 2FU 10

Welee = UiAt, sachant que mpmax =

Un autre intérét mis en ceuvre dans notre quotidien est la recharge d'accumulateurs (batteries).

IV.3 Recharge d’un accumulateur

Considérons un accumulateur Nickel-Cadmium, dont on peut écrire la composition de la maniére

suivante :
(=) Cd(s) | Cd(OH)5(s) | KOH(aq) | Ni(OH),(s) | NIOOH(s) | Pt(s) (+) (6.23)

Lors de la décharge, la lecture des courbes intensité-potentiel permet de prévoir que la fém vaut
e ~ 1,3V, mais en réalité un peu moins du fait des surtensions (= 1,2V) :

f 1,81
1 =138 Illl 1_.ll|

Les réactions qui se produisent aux électrodes sont :

Cd(s) + 2HO™ (aq) — Cd(OH),(s) +2e” FEeq1=-091V (6.24)
2NiOOH(s) + 2H,0(¢) + 2e~ — 2Ni(OH),(s) + 2HO™ (aq) E.q2=0,38V (6.25)

20 Lycée Clémenceau — PSI* — E. Van Brackel



Pour la recharge, quelle tension faut-il par contre appliquer ? Il faut prendre en considération toutes
les réactions possibles aux électrodes :

= 2 l'anode (+) :

— 2Ni(OH),(s) +2HO ™ (ag) — 2NiOOH(s) +2 H,0(¢), Eeq2 = 0,38V, 1ja.0 = 0,05V ;
* — 4HO™(aq) — O,(g)+2H,0(0)+4e™, Eogy = 1,23—0,06x14 = 0,39V, 17,4 = 0,5V
= ala cathode (-) :
— Cd(OH),(s) +2e~ — Cd(s) + 2HO™ (aq), Eeq1 = —0,91V, 7,1 = —0,05V;

- 2H,0(¢) +2e” — Hy(g) + 2HO (aq), Eeq,3 = 0,0 — 0,06 x 14 = —0,84V, 1.4 =
—05V

Exercice
K Tracer I'allure de la courbe intensité potentiel, et en déduire la tension minimale a appliquer pour réaliser
I"électrolyse. Préciser comment évolue I'intensité électrique débitée par le générateur lorsqu’on impose
la tension appliquée.
On observe déja que, du fait des surtensions, |'oxydation ou la réduction de I'eau n'ont pas lieu
tant que u < 2,23V. D’autre part il faut au minimum avoir © > 1,39V, c’est-a-dire une tension plus
importante que celle aux bornes de la pile correspondante.

1. 34 <0965
i 0,4% 0,89 E

Enfin, lors de la charge a tension constante, dans le cas présent les potentiels d'équilibre seront inchangés
(phase solide). En imaginant par contre |'électrolyse de la pile Daniell, le courant va diminuer car le
potentiel a la cathode Fy,; va diminuer et le potentiel a I'anode E,q 2> va augmenter, donc a tension
constante, le courant obtenu par lecture graphique sera plus faible.

Les piles salines ou alcalines, pour ne citer qu'elles, ne peuvent pas se recharger.
Théoriquement, on pourrait imaginer sans peine forcer la réaction inverse, mais il se

& produirait un dégagement gazeux aux électrodes, ce qui a terme pourrait conduire
a I'explosion de la pile.
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Allure de courbes

1. Les systémes proposés sont rapides et on ne tient pas compte des couples de I'eau. Tracer I'allure de la courbe
intensité potentiel pour :

(a) Une électrode de platine plongée dans un mélange tel que [Fe?] = 0,1 mol.L~! et [Fe*"] = 0,01 mol.L™!,
sachant que E°(Fe*" /Fe®T) = 0,77 V.

(b) Une lame de cuivre plongée dans une solution de Cu?" A la concentration 0,1 mol.L™!, sachant que
E°(Cu*"/Cu) = 0,34 V.

2. Tracer I'allure de la courbe intensité-potentiel pour une électrode de platine plongeant dans une solution aqueuse
désaérée de pH = 5,0. Dans ces conditions, la surtension pour I'oxydation de I'eau vaut 0,50 V et celle pour la
réduction de I'eau vaut 0,20 V.

3. Comment est modifiée la courbe précédente si on fait buller du dioxygéne (on prendra comme surtension pour
la réduction de Oy la valeur 0,10 V)7

1. (a) On sait que pour les systémes rapides, le potentiel pour i = 0 se rapproche du potentiel obtenu avec la formule
0, 059 <0,01

¢\ 01
diffusion, et le courant limite pour I ion Fe3* sera environ dix fois plus faible que celui pour Fe?* (car le courant de
diffusion est proportionnel a la concentration, et on peut supposer que le coefficient de diffusion sera sensiblement
le méme pour les deux espéces).

de Nernst, donc F =

) = 0,71V. On n'oublie pas non plus qu'il y aura deux paliers de

(b) Dans le cas du cuivre, on fait la méme chose, £ = 0,34 +

0’(;59 log(0,1) = 0,31V, il y a un palier de diffusion pour
la courbe de réduction (¢ < 0), mais pas pour |'oxydation, I'électrode étant le réactif.

2. E(O,/H,0) =1,23 — 0,059pH = 0,94V et E(H,O/H,) = —0,059pH = —0,30V . On tient compte des surtensions, et
aucun palier de diffusion (réactif = solvant).

3. Si on fait buller du dioxygene, il faut dans ce cas sommer les deux courbes associées aux deux couples de |'eau, sachant
que la réduction du dioxygene présente un palier de diffusion.

. . H,O-p O, H,O> O,
Fe“ Fe‘” Cu Cu2 t 2 2 2 2
T 0,71 T 7331 R T -0,50 R T -0,50 0,84 )1 44
— f [ i 1,447 : T
Fe?+ «— Fed+ E(V) Cu Cu?t E(V) H, H ’ E(V)
H2
1a) 1b) 2)
6. 2 Cémentation

Une lame de cuivre plonge dans une solution de nitrate d'argent. Les courbes intensité-potentiel relatives aux
différents couples en présence sont représentées ci-dessous.

Ik

HO T+ 0,

T ':_'ll:' E
Hyst H .

On donne E°(Ag*t/Ag) = 0,80 V et E°(Cu?*t/Cu) = 0,34V
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1. Ecrire I'équation-bilan de la réaction qui a lieu. Déterminer sa constante d'équilibre. Commenter la valeur obtenue.

2. A I'aide des courbes intensité-potentiel, prévoir si cette réaction est rapide ou lente (un schéma est souhaité).

1. La réaction qui a lieu est Cu(s) +2Ag*(aq) == Cu®"(aq) + 2 Ag(s), de constante d'équilibre
K°(T) = loﬁzw(Eo(Ang/Ag)fED(CuQ*/Cu)) — 410" (6.26)

On pourrait donc considérer, d'un point de vue thermodynamique, la réaction comme totale.

2. Graphiquement, on peut déterminer le potentiel mixte, et donc lire graphiquement si le courant d’oxydation et de réduction
sont non nuls. C'est effectivement le cas, comme illustré ci-dessous. La réaction peut étre considérée comme relativement
rapide, néanmoins la limitation de la diffusion fait que le courant reste limité.

: '
Ay = Ag*
H¥ —7= (154

i -l-fl'l. i
! 1 -
|é.l"" |:'II'I'i'F: £

Hy=—HE¥ i

| At 'l.h

6.3 Comparaison de métaux dans I'eau

1. Etablir I'équation-bilan de la réaction du lithium sur I'eau avec formation d'ion LiT et de I'ion hydroxyde HO .

2. Calculer la constante thermodynamique de cette réaction, écrite avec un coefficient stoechiométrique de 1 pour
Li, a I'aide des potentiels standard redox des couples impliqués et de pK.. Conclure.

3. Répondre aux mémes questions pour le sodium. Quel est, du point de vue thermodynamique, le plus réactif
vis-a-vis de I'eau ?

4. Les courbes intensité-potentiel, tracées a pH=7, des diverses espéces intervenant, sont représentées ci-dessous.

I-‘-
Mo == Ma*
HD 1 0,
Li == Li
' - e
E

Hy+— H,L Hiy= ||_,IZZI
Li [

Comparer la réactivité du lithium et du sodium dans I'eau.

Couple Li+(aq)/|-i(s) Na+(aq)/Na(s) HT /Hy
E° (V) -3,04 -2,71 0,00

Données : potentiel redox standard a 25°C :

1. Ecrivons les deux demi-équations électroniques :

Lit(aq) + e~ = Li(s) (6.27)
{2 H,O(f) +2e = Hy(g) + 2HO (aq) (6.28)

donc I'équation de la réaction s'écrit :
2Li(s) + 2H,0(¢) == 2Li" (aq) + Hy(g) + 2HO ™ (aq) (6.29)

2. L'équation-bilan (divisée par 2 pour avoir un coefficient steechiométrique de 1 pour Li) est combinaison linéaire de trois
équations chimiques :

LitT(aq) 4+ e~ = Li(s) AGS = —FE°(Li" /Li) (6.30)
H'(aq) +e¢ = %Hz(g) AGS = —FE°(H' /H,) (6.31)
H,O(¢) = H (aq) + HO (aq) A.G: = —RT In(K.) (6.32)
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Comme |'équation de la réaction s'écrit (4) = (2) — (1) + (3), la constante d’équilibre vérifie :

AGS = AGS — AGS + AGS <= —RTIn K° = F(E°(Li* /Li) — E°(H" /H,)) — RT In(K.) (6.33)
. o . . RT
soit en utilisant a 298 K le fait que - In(10) = 0,059V :

0,059 log K° = 0,059 log K. + (E°(H" /H,) — E°(Li* /Li)) <= K° = 10~ PKetats (B (HT/Hy) =B (LiT/LD) (6 34y

on trouve numériquement K° ~ 1037, la réaction peut donc étre considérée a priori totale.
3. Clest exactement la méme chose en remplacant Li par Na. Numériquement, on trouve K° ~ 1032, méme conclusion.

4. On constate ici l'influence de la surtension cathodique plus élevée sur une électrode en lithium qu'une électrode en
sodium. D'un point de vue cinétique, le courant et donc la vitesse de réaction seront donc trés limités avec le lithium, en
comparaison du sodium qui réagit trés bien (courant cathodique significatif).

6. 4 Courbe intensité-potentiel pour une électrode de plomb

On donne cette courbe obtenue avec une électrode de plomb comme électrode de travail et comme électrolyte,
une solution d'acide sulfurique a pH = 0.

HpAd
&
S0 s
e gagemnenl
a ‘:J.l'l'.ll
A i
[ | il |
]
fimb 'Ill' ! .J.'
-1 {ii} e i il & T
Fa .0 1] ¥}
i
{ih |
{ dégagement
ey

On précise que HSO, et SOZ* ne sont pas électroactifs pour la réduction.
On donne E°(Pb** /Pby)) = —0,13 V; E°(PbO2 (s /Pbys)) = 0,63 V; E°(O2(4)/H20(r)) = 1,23 V; E°(S,03~ /SO7 ™)
= 2,08 V.

1. Quelles sont toutes les réactions anodiques et cathodiques envisageables ?

2. Quelles sont celles qui correspondent vraisemblablement aux différentes parties de la courbe?

3. Donner un ordre de grandeur des surtensions de I'eau sur le plomb métal. Ces surtensions sont-elles constantes ?
4

. En déduire que I'’emploi d'une électrode de plomb comme électrode inattaquable est possible grace a une passi-
vation du métal dont on précisera la nature.

1. Réalisons en premier lieu un bilan des espéces qui sont susceptibles de réagir : H,O (oxydation et réduction), Pb (deux
oxydations possibles), SO,2~ (oxydation).
Ainsi les réactions anodiques possibles sont, par ordre de potentiel standard croissant :

Ph(s) = Pb*" (aq) + 2~ (1)
Ph(s) + 2H,0(¢) = PbO,(s) + 4H" (aq) +4e” (2)
2H,0(0) = O,(g) +4H" (aq) +4e” (3)
280,°" (aq) = S205° " 4 2¢” (4)
et la réaction cathodique :
2H" (aq) +2e” = H,(g) (5)

2. (i) correspond a I'équation (5), (iii) a (1), (iv) a (2), et (vi) a (3). Il est probable que la réaction d'oxydation des ions
sulfate se fasse aussi en (vi), mais masquée par le mur du solvant. En particulier, on note le comportement particulier de
I'intensité lors de la formation du dioxyde de plomb : elle décroit, signe que les réactions d'oxydation ne se font plus.

3. Surtension cathodique de I'eau : environ 7. ~ —0,9V; surtension anodique : environ 1, ~ 0,8 V. Ces surtensions ne sont
pas constantes, elles dépendent de la nature de I'électrode et de son état de surface.
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4. On constate qu’'au-dela d'une certaine valeur de potentiel, on a formé une couche de dioxyde de plomb qui stoppe toute

oxydation ultérieure. On peut ainsi la rendre inattaquable grace a ce procédé.

6.5 Mesure d’un courant de protection cathodique

La vitesse de corrosion peut étre déduite de la détermination des courbes
intensité-potentiel correspondant a I'oxydation du métal et la réduction de
I'oxydant responsable de I'attaque du métal (Oz(,q) ou H+(aq) suivant le pH
et |'aération de la solution). Le montage suivant est réalisé et la solution est
agitée, au contact de I'air.

Salution Mall 3%
Gréce a ce montage, on étudie dans I'électrolyte ou se fait la corrosion, les courbes intensité-potentiel en faisant
débiter la pile de corrosion dans une résistance. On peut alors tracer les deux courbes I = f(V') pour chacun des
deux métaux, la différence de potentiel V' étant mesurée par rapport a I'électrode de référence (les deux électrodes de
référence sont identiques).

1. Donner I'allure attendue des courbes intensité-potentiel du montage ci-dessus en précisant les conventions.

2. Dans le diagramme d’'Evans, on porte la valeur absolue de l'intensité pour chaque réaction électrochimique.
Justifier sa construction en montrant qu'il permet de déterminer aisément |'intensité du courant de corrosion et
le potentiel de corrosion, lorsqu'aucun générateur n'impose de différence de potentiel entre les deux électrodes.

3. Le tableau suivant donne les valeurs relevées au cours de I'expérience (les potentiels V de chaque électrode
métallique sont donnés par rapport a I'électrode de référence au calomel).

| (uA) | V(Fe) (V) | V(Zn) (V)
4 -0,80 1,0
14 -0,85 -1,0
39 -0,91 -1,0
61 -0,94 -1,0
120 -0,99 -0,99

Déduire des mesures expérimentales la valeur du courant de corrosion.

4. Déterminer, en supposant l'intensité du courant constante, la masse de zinc (M (Zn) = 65,4 g-mol~!) corrodé
en une journée et représentant le coiit de cette protection cathodique du fer.

1
A
Zn Zn**
'Em
E, 4/ E E E
H,</ H* H, <7 H*
* /(sur Fe) © “(sur Fe)

1.

2. On sait que le potentiel et le courant de corrosion se déterminent graphiquement en cherchant le potentiel tel que le
courant anodique est |'opposé du courant cathodique. Le fait de tracer la valeur absolue de I'intensité permet de simplifier
déterminer le point de croisement entre les deux courbes. C'est illustré sur le graphe de droite, ci-dessus.

3. Par simple lecture de tableau, on constate que les deux courbes vont se croiser pour V' = —0,99V et [ = 120 pA.
4. Sachant que la corrosion du zinc implique un échange de deux électrons :

n(e”) _ 1IAt
2 2eNa

= m(Zn) = IA%;(ZH) =3,5mg (6.35)

n(Zn) =
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6.6 Nickelage d’une piéce

Le nickel est un métal de couleur gris-blanc a reflets jaunes. Présent dans le manteau terrestre essentiellement sous forme
de sulfures, oxydes ou silicates ; il est exploité depuis des siécles pour la fabrication d’armes et de monnaie. Il a été isolé en 1751
par le chimiste Axe Frederik Cronstedt.

Sa haute résistance a la corrosion et a l'usure, son pouvoir lubrifiant et la régularité de I'épaisseur des dépéts le font vite
adopter dans les secteurs de I'automobile, de I'aéronautique, du nucléaire... L’activité industrielle autour de ce produit est des
plus importantes et la consommation de nickel électrolytique est beaucoup plus élevée que celle des métaux utilisés dans d’autres
procédés de dépdéts tels que le zinc, le cuivre ou le chrome.

On se propose ici de recouvrir une électrode de fer d'une
couche mince de nickel. On réalise pour cela I'électrolyse
d'une solution de sulfate de nickel (Ni?*, SO?[), de concen-
tration égale 3 1 mol.L™! et de pH=5. L’autre électrode est
une électrode de platine, inattaquable. On utilise un géné-
rateur de tension de f.e.m e.

1.
2.

Identifier les réactions rédox susceptibles de se produire a I'anode et a la cathode.

Faire un schéma de I'électrolyseur en faisant apparaitre clairement I'anode, la cathode et le générateur de tension
dont on indiquera la polarité, par le fléchage de la f.e.m e. On précisera aussi le sens de circulation du courant
électrique et celui des électrons.

D'un point de vue thermodynamique, quelle différence de potentiel minimale doit imposer le générateur pour
amorcer |'électrolyse souhaitée ?

En pratique pour un courant de 1,8 A, il faut ajouter des surtensions anodique et cathodique respectivement
égales 2 0,6 V et -0,1 V en plus d'une surtension notée U, = 0,15 V.

(a) A quoi peut correspondre la surtension U, ?

(b) Quelle est alors la tension délivrée par le générateur?

En considérant le rendement faradique égal a 100%, quelle masse de nickel peut-on déposer en une heure avec
ce courant de 1,80 A?

En réalité, la masse déposée est de 1,75 g. Quelle est la raison de la différence observée ?

i ]
La figure ci-contre donne I'allure des courbes intensité-potentiel
obtenues expérimentalement.

(a) Associer a chacune des parties AB, CD, et FG une demi- . _ .
équation rédox. F

(b) Pour améliorer ce rendement, préconisez-vous de légérement i
augmenter ou diminuer la tension délivrée par le générateur ?

il

Données :
Constante de Faraday : F = 96500 C.mol~! = N.e (e = charge élémentaire).
E°(HT/H3) = 0,000 V; E°(0O2/H20) = 1,23 V; E°(Ni*t/Ni) = —0,23 V.

ﬂ Inz = 0,06 logz.

].'

Masse molaire du nickel : 58,7 g.molfl.

1

. Les espéces en présence sont : I'eau (oxydation + réduction), I'ion Ni*™ (réduction), le fer Fe(s) (oxydation). Ce dernier

ne peut réagir, car on souhaite que le fer soit la cathode, lieu de la réduction des ions nickel ! Les réactions possibles sont,
par ordre de potentiel standard croissant :

2H,0(f) = Ox(g) + 4H" (aq) + 4e” (1)
pour la seule réaction anodique, tandis que les réactions cathodiques sont :

{2 HT (aq) +2e = Hy(g) (2)
Ni**(aq) 4+ 2e~ = Ni(s) (3)

2. Cf cours. Borne + du générateur sur le platine, et - sur le fer.
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3. La difficulté réside dans le fait que, d'un point de vue strictement thermodynamique, on commence par la réduction qui
constitue un « mur ». On peut néanmoins supposer qu'il y a une surtension cathodique, et donc la tension minimale
est eqn = 1,23 — 0,06pH — (—0,23) = 1,16 V. (Attention a bien calculer les potentiels de Nernst et ne pas considérer
uniquement les potentiels standard !)

4. (a) Il s’agit d'une surtension liée a la résistance électrique de I'électrolyseur : on parle de chute ohmique.
(b) On aalors e = Uy + eth + Ma + |ne| = 2,01 V.

5. Attention au facteur 2 (2 électrons échangés pour la réduction du Nickel) :

TMmax = ZQA}{.: X ]\/[(Nl) - 1,97g (636)

6. Il s'agit de réactions parasites a la cathode, liée au fait que I'eau est également réduite : une partie des électrons sert donc
a cette deuxiéme réduction, et le rendement faradique n’est pas de 100%.

7. (a) Il'y a une incohérence (mais c'est le sujet de concours tel quel) car si la surtension cathodique n'est que de —0,1V,
cela sous-entendrait que la réduction de I'eau commence, et on n'aurait pas I'allure expérimentale donnée (un palier
de diffusion lié a la diffusion des ions Ni*™ ne serait pas présent). On peut donc comprendre ici que :

= AB : réduction du nickel ;
= CD : réduction de l'eau;
= FG : oxydation de I'eau.

(b) Pour améliorer le rendement, il faut donc diminuer la tension délivrée par le générateur de sorte a ne se trouver au
maximum que dans la zone BC, pour ne pas avoir la réduction de |'eau.

6.7 Affinage de I'or par électrolyse a anode soluble

Pour obtenir de I'or de grande pureté, on opére par électrolyse a anode soluble. On peut ainsi atteindre une pureté

de 999,9/1000.
On admettra que le métal a purifier contient uniquement Au et Ag, et que I'électrolyte est une solution aqueuse

contenant : H,O, HT, ClI— et Aut.

1. Expliquer a I'aide d'un schéma le principe d'un affinage par électrolyse a anode soluble.

2. Quelles sont les réactions électrochimiques pouvant se produire a la cathode et a I'anode? En supposant que
toutes les réactions électrochimiques sont des systémes rapides, sauf I'oxydation ou la réduction de I'eau (sur-
tension = 0,5 V), tracer (approximativement) les courbes intensité-potentiel pour ces réactions.

3. Quelle est I'équation-bilan de I'électrolyse lorsqu’une différence de potentiel de 0,5 V est appliquée entre les deux
électrodes ? Comment varie la concentration en ion Au3*t dans la solution ?

4. Pour une densité de courant de 600 A.m~2, on applique une différence de potentiel de 0,64 V. Déterminer la
consommation massique d'énergie, c'est-a-dire |'énergie nécessaire au raffinage de 1 kg d'or. (On considére que
le rendement faradique est de 1y = 0, 965).
Données :
Masse molaire M (Au) = 197 g.mol .
Potentiels standard a 298 K :
EO(AU3+/AU(S)) = 1, 50 V; EO(O2(g)/HQO) = 1, 23 V; Eo(AgC|(b)/Ag(b)) = O, 22 V; EO(C|2(g)/C|7) = 1,36 \%
Constante globale de formation a partir d'ions Au®** et CI™ : 8 ([Au(CI)4]_) = 1022

1. L'idée est la suivante : 3 I'anode, le métal se fait oxyder et |'électrode se « dissout ». A la cathode, on espére alors réussir
a uniquement réduire le métal qui nous intéresse, en 'occurrence de I'or.

2. On liste les espéces : Au (oxydation, puis réaction avec les ions CI™ ), Ag (oxydation), CI~ (oxydation), eau (oxydation
et réduction), Au®" (réduction). L'oxydation de I'argent en AgCl(s) permet de se débarrasser de I'argent, qui précipite
au fond de la solution électrolytique. Dans les faits, ce n’est pas Au*" mais Au(Cl),~ que I'on manipule. Attention, cela
modifie la valeur du potentiel standard, il faut considérer le couple Au(Cl),” /Au, de potentiel standard :

B° = B°(Au® /Au) — @ log(8) (6.37)

par un calcul classique. Soit numériquement E° = 1,07 V.
On a donc pour les oxydations, par ordre croissant d'apparition sur la courbe intensité-potentiel :

Ag(s) + Cl” = AgCl(s) + e~ (1)
Au(s) +4Cl (aq) = Au(Cl), (aq) +3e~ (2)
2Cl17 (aq) = Cly(g) + 2e” (3)
2H,0(¢) = O5(g) + 4H+(aq) +4e (4)

Chapitre C6 - Cinétique des réactions d'oxydo-réduction

27



28

3.

4.

6.8

de méme pour les réductions, par ordre croissant d'apparition :

2H(aq) +2e = Hy(g) (5)
Au(Cl), (aq) +3e = Au(s) +4Cl (aq) (6)
1
Ag > AgCl Cr Cl, H,0 0,
_0’5 Au Au(Cl)l R
: 1,07§ 1,36 1,73 E(V)

Au «¢— Au(Cl),

0,5V

L'équation-bilan de I'électrolyse pour une telle valeur de différence de potentiel s'obtient en considérant les deux portions
(oxydation et réduction) permettant de vérifier a la fois une différence de potentiel de 0,5V et un courant anodique qui
est I'opposé du courant cathodique. C'est donc a la fois I'oxydation et la réduction liée a I'or :

Au(anode) — Au(cathode) (6.38)

La concentration en ions Au®" ne varie donc pas dans la solution, vu qu’au global on se retrouve avec un transfert d'or
solide d'une électrode a I'autre.

. . YAN
Le travail électrique vaut Weiee = UiAt, et la masse produite vaut m = 77]"1‘37 x M (Au). Donc :

Welee  3FU
m 1y M(Au)

=9,710% J-kg " (6.39)

Amalgame dentaire

Un amalgame dentaire, ou "plombage”, est un solide obtenu en mélangeant du mercure avec un ou plusieurs alliages
en poudre. Ces alliages contiennent en général de 'argent, de I'étain, du cuivre et du zinc.

Lorsqu’on fabrique un amalgame dentaire, on obtient a I'équilibre thermodynamique un solide hétérogéne com-
posé d'un assemblage de microcristaux correspondant a des solides de compositions différentes (AgaHgs (s), Ag3Sn(s),
Sns Hg(s))

Nous étudierons dans cette partie la corrosion du plus réducteur de ces solides : SngHg) et nous supposerons
qu’aucun autre composé présent dans I'amalgame dentaire ne subit de corrosion.

C'est pourquoi, nous assimilerons dans toute cette partie un amalgame dentaire a du SngHg) pur.

1.
2.

Ecrire la demi-équation redox correspondant au couple Sn2+/Sn8Hg(s).

En fait, le mercure liquide Hg(,) se combine a SngHg ) pour donner le solide SnzHg ). Ecrire I'équation de cette
réaction. Comment doit-on alors écrire la demi-équation redox correspondant au couple Sn2+/Sn8Hg(S), sachant
qu'elle ne fait pas apparaitre Hg,) ?

Ecrire I'équation de réduction de I'eau par SngHgs) et calculer sa constante d'équilibre K(7') a la température
du corps humain. On supposera que tous les solides intervenant dans cette équation sont purs. Conclusion ?

Quand un morceau d'aluminium touche un amalgame dentaire, on forme une pile en court-circuit qu'on modélise
par le montage décrit en Annexe 1. En utilisant les courbes intensité-potentiel données en Annexe 3, décrire ce
qui se passe. A-t-on corrosion de |'amalgame dentaire ? L'amalgame est-il une anode ou une cathode?

Quand un amalgame dentaire touche une dent en or, on forme une pile en court-circuit qu'on modélise par le
montage décrit en Annexe 2. En utilisant les courbes intensité-potentiel données en Annexe 3, décrire ce qui se
passe. A-t-on corrosion de I'amalgame dentaire 7 L'amalgame est-il une anode ou une cathode?

Dans les conditions de la question précédente, on observe que la passivation de la surface de I'amalgame dentaire
diminue puis empéche les réactions considérées. Expliquer.

Données : BT
Constante de Nernst a 298 K : = In10 =0,06 V
Potentiels standard a 310,15 K, pH=7,2 (conditions biologiques) :

Sn** /SngHgy) ?=-0,13V
HQO([)/HQ(g) ES = —0, 83V
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Annexe 1 - pile obtenue par contact entre un amal-  Annexe 2 - pile obtenue par contact entre un amal-
game dentaire et un morceau d'aluminium : game dentaire et une dent en or :

bl Electrages
£l Hecirigus &

e

’ |
SngHals) .
SngHg(s) _ A Py "a'.HH - Aali)
T .‘:e"". ) &=
=
_~Solution  mquesse d____a-i:ﬂ:;:-:-ﬂ_'h_;.lr_:r
A =7 2 =~ =i,
- de pH=7,2 - P

Annexe 3 - Courbes intensité-potentiel tracée a pH=7,2 :

[ g L all
denimre

E v

ol T kT e LY

BHI &

1. 8Sn*"(aq) + Hg(¢) 4+ 16 e~ =SngHg(s).
2. Hg(¢) + 7SngHg(s)=8 Sn;Hg(s) est I'équation correspondante. On peut donc imaginer une combinaison linéaire de ces
deux équations pour obtenir la demi-équation rédox sans Hg(¢) :
Sn°T(aq) + Sn;Hg(s) + 2e~ = SngHg(s) A,G) = —2FFE} (1)
3. En combinant I'équation précédente avec
2H (aq) +2e” = Hy(g) AGS = —2FES (2)
on écrit (2) — (1) :
2H" (aq) + SngHg(s) = Hy(g) + Sn”" (aq) + Sn;Heg(s) (6.40)
de constante d'équilibre K(T') vérifiant :
o o 006<E37Ei)) —12
—RTIn(K(T)) =2F(E] — Ey) < K(T) =10Y% =2110 (6.41)
On peut donc aisément imaginer que cette réaction ne se produit pas d'un point de vue thermodynamique.

4. Les courbes intensité potentiel nous renseignent que I'amalgame sert de cathode pour la réduction de I'eau, avec une
oxydation de I'aluminium. La pile étant en court-circuit, on recherche la position du potentiel mixte telle que le courant
d’'oxydation soit I'opposé du courant de corrosion : ce courant étant significatif, la réaction a bien lieu. Par contre
|'amalgame reste intact.

5. L'amalgame joue cette fois le role d'anode, et se fait oxyder. On observe une réduction de I'eau sur I'or. Néanmoins le
courant de court-circuit de la pile formé est tres faible, la réaction ne sera pas tres significative.

6. Si I'amalgame est passivé, c'est-a-dire qu'on forme une couche supplémentaire a sa surface qui le protége de toute
oxydation ultérieure. Cela empéche donc par la suite la pile de fonctionner!
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