Thermodynamique chimique — Exemples d’application PSI 2019/2020

Exercice 1 :
1- Donner I’équation bilan de la réaction de forimatstandard de I'éthanol 2BsOH a 20°C .
Donnée : température d’ébullition de I'éthanol sBeslbar : 78°C

2- Calculer I'énergie de la liaison N-CI d’apres #onnées
Donnees :
Energie de liaison (dissociation) / kJ.rhol

CI-Cl : 239 ; W : 945 ; 0=0:495; N=0 760
Enthalpie standard de formation a 298 K OQg) : 51,7 kdmot

Exercice 2 :
Il est possible de fabriquer industriellement labl par hydratation de I'éthylene (ou éthene)y ids
vapocraquage d’hydrocarbures, en présence d’utyseta acide (procédé Shell). Cette réaction ciredu
un équilibre noté (1)

H.C=CH () + HO@g = CH-CH:OH () (1)

On souhaite évaluer la variation de températureimme®, ATmax,pouvant étre observée a l'intérieur d’'un
réacteur. Ce réacteur est suppaséabatique, la pression totale étant maintenue constante a.1Cma
introduit initialement, a 400 K, dans ce réacteume mole d’éthyléne gazeux et une mole d’eau gazdias
réaction de formation de I'éthanol est supposés datie question comme étaatale.

On suppose que la capacité thermique totale aipressnstante du réacteur, C(réacteur) , vaut 308, J
la capacité thermique molaire standard a pressiostante de I'éthanol,fGéthanol), étant prise égale a 65
J.KL.mol?,

1 Quelle fonction d’état, U, H, F, G, S, reste contdaau cours de la transformation ? Justifier votre
réponse.

2 Exprimer littéralement la relation entre la vaatide températuréTmax, I'enthalpie standard de
réaction a 400 K et les capacités a pression auesti réacteur et de I'éthanol.

3 Calculer la variation maximale de températfifenax

Exercice 3: Mines ponts PSI 2018
1-Représenter la structure de Lewis de la molédidehanol. Expliquer pourquoi I'eau et I'éthanoinso
miscibles. Quelle est la conséquence sur les camtsira base de mélange d'essence et d'éthanol ?

2-Ecrire I'équation chimique (réaction (1)) de knthese de I'éthanol liquide a partir de la fernation
anaérobie d’une mole de glucoseHiOs(s), seul du dioxyde de carbone est produit en mé&mgps que
I'éthanol.

3-Calculer et commenter I'enthalpie standard dte céaction a 298 K.

On cherche a présent a mesurer la quantité de ciaileérée lors de la combustion compléte de I'étha
dans l'air.On brdle completement 3g d’éthanol dans une boralimétrique a partir de la température
Ti=298,0 K. A la fin de I'expérience, I'eau du caloétre est a la température=T318,0 K. Le volume d'eau
est de 1000 mL et on négligera la capacité calguiéi du calorimétre par rapport a celle du volumead:.

4-Ecrire I'équation bilan de la réaction (notég.(Rpurquoi dit-on que le bioéthanol est un canmupaopre
alors que sa combustion produit des gaz a effeede ?



5-Calculer grace a l'expérience de calorimétrigghialpie standard molaire de la réaction de condouste
I'éthanol (liquide) a 298 K.

6-Calculer grace aux données fournies en annaxbdipie standard molaire de la réaction de conntnusie
I'éthanol (liquide) a 298 K. Conclure.

Données :

Masses molaires :

M(Rh)= 103 g.mot , M(C) = 12 g.mat*; M(O) = 16 g.mot*; M(H) = 1,0 g.mot*

Enthalpies standard de formation, entropies standat et capacités calorifiques molaires standard (a
298 K):

AH® (kJ.mo™) Sm (J.KL.mol?) c2.,(J.K~.mol?)

CoHsOH(g) -23% 28¢ -
C2HsOH(l) 277 161 112

O2(9) 0 20% 29

N2(9) - - 29

COx(g) -394 214 37

H20(g) 242 18¢ 34

H.O(l) -28€ 7C 75

Enthalpie standard de combustion du glucose

CesH1206(s)+ 6 Op(q) — 6 COyg) + 6 HO(g) AcomH® = -2816 kJ.mof

Exercice 4 On considére une réaction totale si 99% du fdauitant est consommeé.
On mélange a 1000 K, sous une pression maintemstacde et égale a 1 bar, 1 mole de HF et 1 mdlédde
, Il s’ensuit la réaction dont I'équation bilan est
|UOz(so|ide)+ 4 HFgaz) = UFa(solide) + 2 HZO(gazi
UO: et UR constituent deux solides totalement non miscibles.

1. Déterminer a T = 1000K , la valeur de la constaéquilibre pour que cette réaction puisse étre
considérée comme totale .

2.En réalité a T = 1000K , la constante de cetlémeaivaut K=900. Déterminer la composition finale du
systeme .

3. Cette composition finale peut-elle étre obtesiuen modifie arbitrairement la pression et la ténapure ?

Données R=8,314 J.K.mol?
Enthalpie standard de formatig¢H®a 1000 K:

espec UO2(solide UF4(solide HFgaz H2>O(gaz
AH® (kJ.mo™) -1085 -1921 271 -242

Exercice 5: L'acide sulfurigue est un composé trés largeméligé dans l'industrie chimique. Il a donc fallu
mettre en ceuvre un procédé industriel efficace payaroduction. L'une des étapes de ce procedgeutdmme
catalyseur le pentaoxyde de vanadium de coulenejatangé€, c'est I'étape d’oxydation du dioxydesoefre par

le dioxygene selon :
28Q(9) + Q(9) =2 SQ(9)

Pour cette réaction, on donne :



« Enthalpie standard de réactityd°=—198 kJ - mol™*
« Entropie standard de réactitys° =—188 J - K - mof*
- Constante de réaction a 873K : K° 8 x 1¢

Dans un réacteur maintenu a la pression constagtt@ R température constante T = 873K, on initadgu
meélange de S£g) et de Q(g) en proportions stoechiométriques.
Calculer la pression P pour laquelle le rendemant g = 80%.

Exercice 6 : (CCP_, PSl, 1998)
Données: les gaz seront assimilés a des gaz garfait
Constante des gaz parfaits: R3% 8,mof-K !

On étudie I'équilibre en phase gazeuskEll(g) 2 2@ + H 2@ (équilibre n°1).

II.1. Etude de I'équilibre a 900K.
Dans un récipient vide de volume V = 6L, on intribdli moles d'iodure d'hydrogéne gazeuxgHl.La
température est maintenue constante égake ®A0K. A I'équilibre, la pression partielle en, 2 égale a
3,1 bar.
[1.1.1 - Calculer la pression initiale dans le récipidiri.déduire la pression totale a I'équilibre, P
11.1.2 - Exprimer la constante d'équilibre;en fonction de , i et , R. Calculer sa valeur.
11.1.3- Calculer la valeur du coefficient de dissociatienHl a I'équilibre.
I1.1.4 - Le mélange gazeux initial est constitigd2 moles de HI, 1 mole de ket 1 mole de2l(on a toujours
V = 6L et T1= 900K). Le systeme est-il a I'équiét®? Sinon, dans quel sens évolue-t-il ?

II.2. Influence de la température.
On renouvelle I'expérience a une autre tempéralire: 769K. On trouve pour la constante d'équilikie
=2,18.10~

11.2.1 - Qualitativement, déduire le signe de I'enthalpgmadard de la réaction

I1.2.2 - Calculer I'enthalpie standard de la réaction. Begdlapproximation faite.

11.2.3 - Calculer I'entropie standard de la réaction

I1.3. Etude d'équilibres simultanés
On réalise une autre expérience en chauffant agextyse constante, T2 = 769K, de I'iodure d'ammoniu
solide,NH4l dans un récipient initialement vide de volumastant. NHI est en exces (c'est a dire en quantité
suffisante pour qu'il reste toujours présent atl'solide).
L'équilibre n°2 s'établit rapidemeriHa4ls) 2 NH3@) + Hlg) . La pression totale est alors égalel &R
bars
On constate ensuite que la pression évolue caeHlissocie lentement selon I'équilibre n°1. Lorsgae
pression se stabilise, il y a coexistence des dguxibres

11.3.1 - Calculer la constante de I'équilibre n°2

11.3.2 - Qualitativement, prévoir si la pression a I'équéilest inférieure ou supérieure a

11.3.3 - Calculer, a I'équilibre, la fraction molaire de gha gaz ainsi que la pression totale.



Correction

Exercice 1
1) 2 Cyraphite + 3 Hyg)+ 0,5 Qg) — GHsOHy)

2) . On consideére la réaction d’atomisation du chiere nitrosyle
NOCl@g — N+ O + Clig)

L’enthalpie standard de cette réaction peut siexgrselon AH°-E(N=0)+ BE(N-CI)
D’autre part elle peut étre décomposée selon
NOClg — Ng + Qy + Cly
| A
-OH® 0,5 B(N>)

0,5 B(Cly)

0,50 + 0,5Q g +0,5C,|2(g)
l

_____________________________ 1| 0,5 B(O)

Alors , on a aussiAH® - -AH°+ 0,5 E(N2) + 0,5 E(O,) + 0,5 EI(C})
Finalement KEN-CI) =- BE(N=0) -AH°+ 0,5 BE(N2) + 0,5 E(O,) + 0,5 EI(C}) = 181 kdmal
1

Exercice 2 : CCP ,PC , Chimie 1, 2008
2.4.1. La condition « transformation adiabatiqusestraduit par Q =0 . Par allleurs la
transformation se déroulant a P constante , or=a\R en vertu du premier principe :
La fonction enthalpie H reste constante
2.4.2 . Il s'agit d'une question classique d&dnnée . On raisonne sur la fonction d’état H ;
sa variation est indépendante du chemin , on ageislors le chemin .
Le systeme considéré est constitué
- du réacteur
- du mélange des gaz en réaction .
La fonction H étant extensive : H = H (réacteutl ( mélange des gaz) : le systeme est
constitué de deux sous systemes indépendants
Par ailleurs la transformation envisagée peutdceite selon :

Réactell Réactell
&initial=0 Efinal =1
T = 400K E— Ts

P = 1bar P = 1bar

H étant une fonction d’état , sa variation est pat@ante du chemin suivi , on peut donc
envisager le processus de transformation :

Réactel Réactell Réactell
Einitial=0 (1) &hina=1 (2) Efinal =1

T = 400K — [ T=400K |——>» Ts
P = 1bar P = 1bar P = 1bar




Etape 1 : trnsformation chimique des gaz
Etape 2 : transformation physique : échauffementdateur et du mélange gazeux .

On a AH= AHy +AH, = &hinal AH® (400) + [G°(éthanol) + G°(réacteun)] (T-T)
La réaction étant totalgng =1 etAH =Q =0 , d’ou

_ A, H°(400
C,°(éthano) +C °(réacteul)

ATmax=T, -T, =

=80,7K=81K

Exercice 3 ( Mines Ponts PSI 2018)
1.Structure de Lewis :

Iy
g
H H

Rappels :

Dans le cadre du modele de Lewis , une liaisonlrésie la mise en commun de 2 électrons de valence
Elle est représentée par un -- .

Une structure de Lewis doit faire apparaitre TOWS tHoublets , liants et non liants , les lacugtdss
charges éventuelles.

Le nombre total de doublets se déduit du nombeg thélectrons de valence , ici : 6*1 + 2*4 + 1*6 20
électrosn de valence soit 20/ 2 = 10 doublets .

Les doublets sont répartis de facon a ce que lgiesede stabilité soient respectée , en prioritéelgie de
'octet (un élément s’entoure de 8 électronst dei4 doublets) , puis a regle de la minimisaties
charges .

La regle de I'octet doit etre absolument veérifi@iples éléments de la deuxiéme période .

Pour les éléments de I§™ période , on peut observer de I'hypervalencengdaen espéce nombre
d’électrons supérieurs a 8 , c’est-a-dire nombeeddublets > 4 )

L’éthanol est un compogdlaire , d’ou sa miscibilité avec I'eau qui est égalemeniape ( il se développe
entre les deux especes des interactions attractesgge dipole -dipole ) . On peut aussi propesenme
réponse la possibilité de liaison H entre eaulkerél pour expliquer leur miscibilité .

Les hydrocarbures ne sont pas polaires , d’ootemiscibilité de I'éthanol avec eux .

2.La conservation des éléments chimiques cond@gtu-0sis) = 2 GHsOHgy + 2 CQq)

3.AH° =2 vi AHi° ... mais AsH® (glucose) non fournie : on utilise la réactiamabmbustion
DAcomH® = 6 AH® (COp) + 6 AtH® ( H20(Q)) — 4A:H° (glucose) AsH° (glucose) = -1000 kJnol
Et JArH° = - 342 kdmol}

4. Combustion de I'éthanol 28BsOH) + 3 Qxg) = 2 CQ(qg) + 3 KO
T = 318 K < Tap ( H2O) : ce qui justifie l'utilisation de kD liquide dans I'équation bilan .

Le bioéthanol est issu de ressources vegetalemaleressources fossiles d’ou un « caractéere @opr



Modélisation de la transformation envisagée :
On décompose le systeme en deux sous systéemeslolenétre et le contenu du calorimétre .
H étant une fonctioextensive, on a H = kontenut Hecalorimetre

Contenu Contenu
(systf‘eme (systeme
chimique) chimique)
&ini &fin
calorimetre calorimetrt
Etat initial : T, P Etat final : T, P,

Pour le calorimeétre on n’observe qu’une transforomatie type physiqueAHcaiorimetre = Ceal ( Tr — T)
Pour le contenu , on retrouve I'exemple classiguen systeme chimique . a partir du chemin fictif
1) réaction chimique a T et P constantes 2) chaergéde température a composition constante

On obtientAHcontenu= Mo AcomsH® +Z NiCp° ( Ty — Ti)
avec B = nombre de mole d’éthanolé&na puisqu’une réaction de combustion est totale
M (CeH1206) = 46 gmott  : rp=3/46 = 6,5.18
ZniCp° = 2 Ce®° (CO) + mz2 Cr® (N2) + neauCr(eau liquide)
Quantités de matiere ?

Aucune indication sur la quantité d’air utilisé®n fait I'hypothése que les réactifs sont introslih
proportions stoechiométriques : njGi =3 et alors n (Nini =12 n

En ce qui concerne la quantité d’eau , la réaaioproduit 3 # soit 3*6,5.1¢ = 1,95.1¢" mol....
Cette quantité n’est pas compatible avec 1000 rehu’....
Aussi on doit considérer que de I'eau est initigatrintroduite a raison de 1000 A85,5 mol.

En conclusion , les quantités de matiére des espawpliquées dans la réaction et celle dsdnt
négligeables devant celle de I'eau inroduite p@ut alors faire 'approximation

2 niCp° =~ neauCp(eau liquide)

Finalement pour le systeme gIobeIAH = Ccal( Tt — Ti) + neau Cp(eau liquide) (Tt — Ti) + noAcomH°®

A partir deAH = 0 , on détermine alors JAcomiH® = - 1280,8 kdel

A partir des valeurs fourniesfcomH® = - 1369,0 kmot

Compte tenu de toutes les approximatiemgsagées , les calculs conduisent a un bon dedggandeur de
la valeur deAcomiH® .




Exercice 4 :

1) En notank 'avancement de réaction a I'équilibre , on obtilenbilan de matiere :
Ugbsolide) + 4 HRgazy) + URsolide) + 2 HO(g) Mot gaz
1 1 1
1¢ 1-& & & 1-8

o . L (b2’

La définition de la constante d’équilibre condait K° = (;I—F)‘}

P
(solides supgmaon miscibles : activité = 1)

4§2(1-2¢§)? (P_°)2

SoitK® = ot \p

La condition cherchée ( réaction totale) s’éct & =0,01 soit & =0,2475
D’ou la valeur de K° [K° = 6,25.10]
2La composition a I'équilibre se déduit de la valée¢ a I'’équilibre vérifiant I'équation :

R )

La résolution conduit& =5/22 ol =3/ 11 ....il faut que x < 0,25 , so|E =5/22 = 0,2l3

Composition finale  UR: 0,23 mol HO:0,46 mol UQ:0,77 mol HF: 0,08 mol

3. Influence de la pression : la réaction s’accagnead’une modification du nombre d emoles d edaz :
pression est bien facteur d’équilibre .

(2vigaz <0 :laréaction est favorisée par unarargation de P)

Influence de T AH® = - 236 kdmot # 0 : la température est facteur d’équilibre

(AH° < 0 : la réaction ets favorisée par une dimwmtle T)

Exercice 5 :
=En premier lieu on établit un bilan de matiereégliilibre :
2 SC +  02(9) = 2 SC5(g Ntot, ga:
Etatinitial 210 No 3 o
Etat d’équilibre 2n0-2¢ No—¢& 2¢& 3ng-¢

On en déduit I'expression de la constante d’équilib

Ke = P$p3 P° _ 4£%(3ny — ¢) pe
" P2,Py;  (2mg —28)2(ng — &) P
On introduit le rendemenp = ¢ / 2 =& / np d’ou

Ko — P:»‘203PO _P2(3—P)E
Pczn')P()? (1_9)3 P

=En second lieu , on évalue la constante d’éqgeilibr
Ar °=-RTLnK® et Ar(‘:‘c> :ArHo - TArSo
ArG° (873)=-33876 Jmdl et K°=1064

En utilisant la valeur de K° @t=0,8 , on obtient |P =1,65 bal



Exercice 6 : CCP, PSI, 1998

1 En appliquant la loi de gaz parfaits , on déteeBn = nuo RT/V ,soit
[Pini - 24 , 9 bars

Soit x 'avancement de réaction a un instant donhédilan de matiere s ‘écrit :

Nn(HI) =i o—2x ; n(k)=n( )=x , soit un nombre de moles total égabainc Mo — 2X + X + X =

NHi,0. Ainsi le nombre de moles reste constant et pas@guent la pression aussir:#PPni = 24,9 bar.

2 - D’apres la loi d’action des massé&$ :PL;'Z ;orR2=R2 etRy+ P2+ PA2=Pr dou
PH|
o - P& .
1 2 Numeériguement Ki° = 2,74.1
(PT -2 PHZ)
3 — Sia désigne le coefficient de dissociation de Hlgdanposition du systéme s’écrit
HI Ha|l2
t=0|2

t 2(1-a)|a |a
Alors Py = (21e)/2)Pr et Rz2=(a/ 2) R soit
lo=2P0/Pr =0,0249 =249 %

lII.4 - Il faut évaluer A/G al'instant initial :

AGini =AG + RT LN (hiznz / mai?) =-RTLnK% + RT Ln (hi2niz / nai?)

Numériquemeni:Gini_ = +16 ,5 kJmot!: le systéeme n’est pas a I'équilibre et évolue darsens inverse
de celui de I'écriture c’est a dire ddessens de formation de HI.

Influence de T

La valeur de la constante d’équilibre diminue lorsq diminue la température , on peut donc en mlédu
gue la réaction est endothermique et dtwit® > 0

En intégrant la loi de Van't Hoff et en supposamé glans l'intervalle de température [769 , 900] ,
I'enthalpie standard de réaction peut étre conéaléonstante ; on obtient

LnK°1 - LnK™®1 =AH°® (1/769 —1/900) d'olyH® =10,0 kJmol*

On trouve bien une valeur positive.

En ce qui concerne I'entropie standard de réacfieg8f, = Q/H° - AG°) / T = @H° + RTLnK®) /T

ArS°= 19,5 kdmott

Equilibres simultannés
11.3.1- D’apres la loi d’action des masses , lastante d’équilibre
K° s’exprime selon K = Puws Pai / (P°Y
D’autre part Rz = Phi et Rz + By = Rotale = PL d’'o0 Rz =Py =1bar etk =1

11.3.2 Suite a I'équilibre de dissociation de HI , I'éddure (2) est déplacé dans le sens de dissocialéon
NHals) , il y aura donc une quantité plus importante ¢ Nt donc on peut prévoir que la pression totale a
I'équilibre (proportionnelle au nombre totale delesode gaz) sera supérieure.

11.3.3 Soit N le nombre de moles d’'iodure d’ammanitnitialement introduit ¢ le coefficient de
dissociation de HI, x 'avancement de réactidieéguilibre associé a I'équilibre de dissociatida I'iodure
d’ammonium .

A I'équilibre ,on peut alors dresser le bilan datiere



NHal : N- x HI : x(1®) N2 : o X nombre total de moles gazeuses

NH3s : x l2: ax
' x20'2 az
La loi d’action des masses s’exprime alors selonK:1 = 5 = 5 et
x2(1-2a)%  (1-2a)
- 2 2(1— 2 - 2
. X(1=2a)Piiale _ x“(1720)Pia1e _ (17 200P5100
K2" = 202 2.0 %2
Ntotal“ P (2x)" P 4p

2X

A partir de la valeur de K (769 ) , on détermina puis en reportant dans I'expression dé Kon

détermine la pression totale a I'équilibre :
la=0,114 et Bue- 2,28 bard

Les fractions moliares vérifient alors :

NHz: x/2x=0,5
HI: (1-2a) /2 =0,386 H a/2 =0,0570 2l:a/2 =0,0570




