Chimie | Chapitre 1 | Cours
C1 - Transformations chimiques

Dans ce chapitre, nous allons apprendre a décrire un systéme physico-chimique, décrire une transformation chimique
et déterminer I’état d’équilibre final.

| - Systéme physico-chimique

I.1 - Décrire un corps pur

Un corps pur est un corps composé d’une seule espece chimique.
Exemples : Fe, H,0, Na*Cl~.
Un corps pur peut étre a I’état solide (s), liquide (1) ou gazeux (g).

Un corps pur est caractérisé par des grandeurs intensives (qui ne dépendent pas de la taille de I’échantillon) qui le
caractérise. Ces grandeurs sont toujours égales au rapport de deux grandeurs extensives (proportionnelle a la taille
du systéeme).

Exemples :
. m
o Masse volumique p=
. m
o Masse molaire M = -

On appelle paramétre d’état un parametre qui permet de décrire I’état du systeme.

Exemple :

o Température T en K (intensif) |T(K) =T(°C) + 273,15|

o Pression P en Pa (intensif) |1 bar = 10° Pal

o Volume V en m? (extensif) 1m3=103%L

o Quantité de matiére n en mol (extensif) Nombre d’Avogadro |]\C4 = 6,02 10?3 mol™?!

Cas particulier du gaz :

En chimie, on traitera toujours un gaz comme un gaz parfait. Les variables d’états sont reliées par I'équation d’état
des gaz parfaits (= équation reliant les différents parameétres d’état) :

PV = nRT
AvecR = 8,314]-K™!-mol™?!

ATTENTION aux unités !

|.2 - Décrire un mélange

Un mélange est constitué de plusieurs corps purs, ou d’'un méme corps pur sous plusieurs états physiques.

Définition :

Lorsque I'une des especes est largement majoritaire, on parle de solution. L’espece majoritaire est le solvant, et les
autres especes les solutés. Une solution dont I’eau est le solvant est une solution aqueuse.

Soit un mélange de constituants notés i.

Parametres :
. . . n;
o Concentration molaire C =il = 71
. . m;
o Concentration massique Cmi =~



ni

o Fraction molaire X =~ avec: My = XL N;
tot
. . m;
o Fraction massique wi = — avec: My, =2 m;
tot
. . P,
o Pression partielle (pour un gaz) P; = x; Pror =1 - n“’t
tot

Dans le cas d’'un mélange de gaz parfait, I'’équation d’état est valable pour chaque constituant et pour le mélange :
PlV = anT et PtotV - ntOtRT

|.3 - Activité d’un constituant

L’activité d’un constituant est une grandeur sans dimension dont I’expression dépend de I'état physique du composé.
Cette grandeur nous permettra de déterminer I'état d’équilibre final d’un mélange.

o Pour un corps pur en phase condensée (= phase liquide ou solide) : acppc =1

o Pourunsolvant:
P . Ci

o Pour un soluté en solution : Asotuts = .

avec: |C° =1mol-L? | la concentration standard.

. . P
o Pour un gaz parfait seul ou dans un mélange : agp = 5.

avec :|P° = 1 bar = 105 Palla pression standard.

|l - Décrire une transformation chimique

1.1 - Ecriture schématique
Propriété :
Une réaction chimique conserve toujours les éléments chimiques et la charge électrique.

Exemple : synthese de 'ammoniac
N2 (g +3Hz(9 S 2NHz g

Le type de fleche renseigne sur la nature de la transformation.

O « = » :aucune information ;

o « S »:réaction équilibrée, elle peut avoir lieu dans les deux sens ;
o « — » :réaction totale dans le sens direct.

Toute réaction chimie est caractérisée par sa constante thermodynamique d’équilibre, notée K(T), qui ne dépend
gue de la température.

Ny +3Ha(e S2NHz g  K(400K) =1,6-107*

11.2 - Nombre stoechiométrique algébrique
On appelle nombre stcechiométrique algébrique (noté v) le coefficient devant chaque constituant accompagné d’un
signe @ pour les produit et d’un signe © pour les réactifs.
Exemple :

VN2 =-1 VHZ = -3 VNH3 =2

[1.3 - Composition de réactions chimiques

On considére plusieurs réactions chimiques (1), (r;), etc. de constante d’équilibre K;, K,, etc. On considére une
nouvelle réaction, combinaison linéaire des réactions précédentes :



OEDWAD

L

K, = HK;?
i

La constante d’équilibre de () s’écrit :

Application :
1 2Nag) +2 Hiq) = 2 Naj,g) + Ha () K; = 10%°
() Haq + HOgg = H20( K, = 10"

K
(T) = (1) -2 (2) 2 Na(s) + 2 HZO(I) =2 Na-('-aq) + HO(_aq) + H, 65 K, = Kll . Kz_z = K—; = 10%2
2

1 - Evolution vers un nouvel état d’équilibre

I11.1 - Avancement

Soit la réaction de formation de I’'ammoniac. On introduit initialement dans le réacteur :
ny, (0) = 2 mol ny, (0) = 4,5 mol nyn,(0) = 1mol

On indique les quantités de matieres dans un tableau d’avancement :

N + 3Hz@ = 2NHz(y Notation générale
Etat initial 2 4,5 1 n; (0)
Etat quelconque 2 —§ 45—-3% 1+2¢ n;(0) +v; &
Etat final 2 — & 45— 3% 1+2% n;(0) +v; &
Etat maximal 0,5 0 4 1n;(0) + v; &Emax

Propriétés :
o Lorsque le tableau d’avancement est écrit en quantité de matiere, I'avancement se note « & » (xi). Lorsqu’il est
écrit en concentration, ’'avancement molaire se note « x ».

o Lorsque I'une des especes est le solvant, on ne note pas sa quantité de matiére car il est en large excés.

o L’état final correspond a I'état d’équilibre atteint au bout d’un temps infini.

o L'état maximal correspond a la plus grande valeur possible de &, atteinte lorsque le réactif limitant a été
entierement consommé. Pour déterminer le réactif limitant, on cherche, parmi I'’ensemble des réactifs, celui dont
la quantité n; (0)/|v;| est la plus petite.

Ici,

@, @
1 4,5

Donc H; 4) est le réactif limitant. Ainsi, I'avancement maximal vaut :

45 3Enn =0 =

1,5

Définition :

On définit le taux d’avancement le rapport :

fmax

o Sit = 0laréaction est dite peu avancée ;
o Sit = 1 laréaction est dite quantitative ;

o Sit = 1laréaction est dite totale.



[11.2 - Quotient réactionnel

On appelle quotient réactionnel :

Vi Hproduit a;/i (f)
(&) = (6 = "
Q 6 Ua 5 Hréactif al ll(f)

Avec :
o a; I'activité du constituant i ;
o v; le coefficient stoechiométrique algébrique.

La valeur de Q,.(¢) dépend de I’'avancement de la réaction.

111.3 - Loi d’action de masse

Loi d’action de masse ou loi de Gulberg et Waage

Une réaction chimique a atteint I’état d’équilibre thermodynamique, lorsque :

K = Qr(feq)

Remarque :
Dans I'immense majorité des cas, |'état final (§;) correspond a I'état d’équilibre (¢.4). On peut donc retenir que, dans
I’état final :

K = Q-(¢)

A partir d’un état initial, le systéme va donc évolution de maniére a ce que le quotient réactionnel tende vers la

constante d’équilibre thermodynamique.

Evolution spontanée Evolution spontanée

Q(0) Q(0)

K K

[
L

4

o SiQ,(0) < K, alors la réaction a lieu dans le sens direct.

o SiQ,(0) > K, alors la réaction a lieu dans le sens indirect.

111.4 - Méthode

Tres souvent, dans I’état initial, il n’y a pas de produit. Dans ce cas,
Q,(0)=0<K

L’évolution a donc lieu dans le sens direct.

Obijectif d’un exercice : déterminer I'EF, ie. résoudre K = Q,. (Ef).

Plusieurs possibilités :

[1] L’équation se résout a la main sans difficulté.

[2] Résolution a I’aide de la calculatrice / I’ordinateur.

[3] On fait des hypothéses pour simplifier I’équation afin de la résoudre a la main.

o SiK « 1073, hypothése d’une réaction peu avancée :

Iff =0 & ff « nréactif(EI)|

o SiK » 103, hypothése d’une réaction quantitative :

|ff = fmax S Mygactif limitant (final) &K Myeactif limitant (initial)|

Une fois I'état final trouvé, il faut vérifier qu’il n’y a pas d’incohérence avec I'hypothese.



IV - Applications

IV.1 - Réaction quantitative

On introduit dans un bécher : [H;0%]; = 10" mol - L' et [HO™]; = 1073 mol - L™1.
Déterminer I'état final de la réaction :
H30(q + HOGq = 2H,0q) K =10™

On fait un tableau d’avancement :

H30<+aq) + HO(_aq) = 2 H,0q
Etat initial 1071 1073 Solvant
Etat final 107" — x¢ 1073 — x¢ /
Détermination de I'EF :
K 3 Q (x ) 3 1 3 (CO)Z B (Co)z
Y <[H3C9°+]f) _ ([Hg:]f) [H;0*]¢[HO™]; (101 — x£)(1073 — x;)

— Pénible a résoudre, faisons une hypothese.

Hypothése : Réaction quantitative : Xf = Xmgx = 1073 mol - L' & [HO™]; « [HOT];

On en déduit :
o [H30%]; = 1071 — 1073 = [10~" mol - L"!

o [HOT]; = 1073 -10"3=0 a déterminer précisément a I’aide de la loi d’action de masse

Loi d’action de masse :

% % @)
[H,0°1,[HO 1, 10°%-[HO I, [HO7ly =01 %

K =

=101 mol - L™ « [HO™];

Ce résultat est cohérent avec I’hypothése.

Méthode a retenir :

Lors d’'une hypothése de réaction quantitative :

o Poserxf = Xmay ;

o Déterminer toutes les [espéces] sauf pour le réactif limitant ;

o Déterminer [réactif limitant]; a I'aide de la loi d’action de masse ;

o Vérifier la cohérence de I’état final : [réactif limitant]; << [réactif limitant];

IV.2 - Réaction peu avancée

On considére une solution aqueuse de [NH3]; = 1 mol - L1,
Déterminer I'état final de la réaction :
NH3 (ag) + H20() = NH} (o) + HOG5) K =10"%8

On fait un tableau d’avancement :

NH3ag + H20q) = NHjnq + HOGq
Etat initial 1 Solvant 0 0
Etatfinal 1 —xf / Xf xXf

Loi d’action de masse :




() (%) @ e

([Nzlog]f) P (1 onf) . (A-x)c

K =Q.(x7) =

— Pénible a résoudre, faisons une hypothese.

Hypothése : Réaction peu avancée : xf =0 & xr < [NH3]; =1mol- Lt

Ainsi :

K~(Xf)2 > |x = C*VK = 1072% mol - L~ « [NHs];
- f — - 0 <<[ 3]1

Ce résultat est cohérent avec I’hypothése.
On en déduit :

o |[NH3]; = 1 mol - L™*

o |[NHf]; = [HO"]; = 1072* mol - L™*

Méthode a retenir :

Lors d’'une hypothése d’une réaction peu avancée :

o Appliquer la loi d’action de masse avec I'approximation xy < [réactifs];.
o Endéduire x;.

o Déterminer toutes les [especes] s = [espéces]; + v; x.

o Vérifier la cohérence : xf < [réactifs]; ;

IV.3 - Equilibre homogéne
On considéere la synthese de 'ammoniac :
Ny (g + 3 Hz (g = 2NH;z (g K(400K) = 1,6-107*

Dans I’état initial, on injecte 1,00 mol d’air (80 % de diazote, 20 % de dioxygene) et 1,00 mol de dihydrogéne. On
suppose que la réaction se fait a pression constante P;,; = 300 bar et a température constante T = 400 K.

Déterminer |'état final.

N2 + 3Hag = 2NHsq | Oz
Etat initial 0,80 1,00 0 | 0,20
Etat final 0,80 — ¢r 1,00 -3¢ 2¢&r | 0,20
Loi d’action de masse :
P 2
leH3 °
( P° ) Pnn, - (P°)?
K=Qr(§f)= P 3 p =P3 )
fHz\ | (2fN; fHz fNz
P° pP°
On rappelle :
Ngaz
Pgaz = Xgaz Pior = n_ Piot
tot
Avec :

Mot () = iy, + My, + N, + 1o, = (0,80 — &) + (1,00 =3 &) +(28) +(0,20) =2 -2 ¢

Remarque : attention, dans les réactions avec des gaz, il ne faut pas oublier que les gaz spectateurs (ni réactif, ni
produit) contribuent a la pression totale.



Ainsi,

2 Ef ? 0\2
_ (eag) @ e ey ()
(R 2250 (G E1) (100 -38)" (080 - g) o
tot 2_2§'f tOtZ—fo
Hypothése : Réaction peu avancée :
=0 © & « 0,33mol- L1
Ainsi :
457 -4 (P°N?
= |l = = 0,84 mol - L1
0,80 (Ptot) Ji o

Ce résultat est incohérent avec I’hypotheése. Il faut donc résoudre I’équation sans faire d’hypotheése.

— Résolution a la calculatrice.

o) =k =

Dans |'état final :
ny, = 0,42 mol ny, = 0,37 mol nyu, = 0,59 mol ng, = 0,20 mol

On atteint un état d’équilibre. La réaction n’est ni peu avancée, ni quantitative.

IV.4 - Résolution numérique

Objectif : déterminer numériquement & a I'aide de Python.
Méthode : On va chercher le 0 de la fonction f(§) = Q,-(¢) — K par dichotomie
Remargue : on peut montrer que f(0) = —K, f(&nqx) = +0 et que f(&) est strictement croissante.

On cherche f (&) = 0 dans I'intervalle I = [0, &,,4,] avec une incertitude € (aussi petite que I'on souhaite).

Code Python :

1 # Définition de I'équation dont on cherche la racine : f(x) = 0
2 def f(x):
3 Qr=(2%x)**2 * (2-2%x)**2 / ((1-3*x)**3 * (0,80-x)) * (1/300)**2
4 return Qr — 1.6e-4
5
6 # Algorithme de dichotomie
7 €=1e-9
8 1=]0, 1/3]
9 whilel[1] = 1[0] > &:
10 m=(I[0]+ 1[1])/2 # Milieu de l'intervalle
11 if f(m)==0: # Cas ou f(m)=0
12 | =[m, m]
13 elif f(1[0]) * f(m) >0:  # Cas ou f(a) et f(m) sont de méme signe
14 I =[m, I[1]]
15 else: # Cas ou f(a) et f(m) sont de signe opposé
16 | = [1[0], m]
17

18 print(m)
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