Devoir Surveillé de Chimie

Exercice 1 : Thermodynamique(10 points)
On donne dans le tableau ci-dessous les enthalpies standard de formation et les entropies standard de
certains composés chimiques a 298 K.

Composés N, gaz H, gaz NH; gaz
AHC kJ.mol” 0 0 -46,19
S0 J.mol" K" 191,5 130,6 192,5

1. Calculer la variation d'enthalpie standard AH° de la réaction de synthése de I'ammoniac a 298 K:
N,gaz + 3H;gaz «+ 2 NH; gaz
2. Calculer la variation d'entropie standard A.S° de cette réaction, a 298 K.
3. En déduire la variation d'enthalpie libre standard A.G° associée a cette réaction, a 298 K.
La réaction de synthése de I'ammoniac est-elle thermodynamiquement possible a la température T =
298 K ? Justifier.
4. Calculer la constante d'équilibre de la réaction a 298 K.
5. Quelle est l'influence sur I'équilibre de la réaction :
- d'une augmentation de température, a pression constante ?
- d'une augmentation de pression, a température constante ?
6. Industriellement la synthése de I'ammoniac est réalisée a 450°C, en présence d'un catalyseur.
Expliquer ce choix en précisant le role du catalyseur.

Données :
R =8,31 JK'.mol"

Exercice 2 : « BTS biotech. 1995 partiel » (5 points)
On considére I'équilibre SOz + 1/2 O, <> SOs¢ que I'on étudie a 673 K.

On se propose de déterminer de deux facons différentes, !a valeur de la constante d'équilibre relative

aux pressions partielles Kp.

1. Utiliser la valeur de la variation d'enthalpie libre standard a 673 K pour déterminer Kp

2. A673 K, alors que la pression totale a I'équilibre est de 1 bar, on étudie I'évolution d'un mélange qui

ne contient initialement que les réactifs SOz et O, mélangés dans les proportions stoechiométriques.
Des mesures permettent d'établir qu'a I'équilibre, 98% du dioxyde de soufre présent au départ a

disparu. Déterminer Kp. Conclure.

Données :

R=28,31S.l.

Pour I'équilibre utilisé A,G° = - 34,7 kJ.mol"
AH® (SO, = - 207 kJ.mol”

AH° (SO,,)) = - 396 kJ.mol"

g
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Exercice 3 : « BTS Biochimie 1998 » (10 points)
On étudie la conductivité de solutions aqueuses de chlorure de potassium a 25°C.
1. On désigne par Ai (i étant le symbole de l'ion considéré) la conductivité molaire de chacun des ions
présents dans une solution aqueuse de chlorure de potassium, et par q leur concentration molaire.

1.1. Expliciter, en fonction des différents Ai des ions présents dans la solution, la conductivité
y = Z Ai . ci d'une solution aqueuse de chlorure de potassium de concentration molaire ¢ dont on
rappelle que le pH est égal a 7.

1.2. Les valeurs des conductivités molaires, en unités du Systéme International (S.l.), données
dans les tables, sont reproduites dans le tableau ci-dessous pour les ions précédemment évoqués :

ions K* CIr H,O* OH-
Ai(S.l.) | 73,50.10* | 76,30.10* | 349,6.10* | 199,1.10*

a) Montrer que l'on peut négliger la conductivité due a I'eau pour des solutions de chlorure de
potassium dont la concentration ¢ est de I'ordre de 1.102 mol.dm™

b) Dans cette hypothése, montrer que la conductivité molaire A d'une solution de chlorure de
potassium vérifie I'expression A = Ak« + Ac. et calculer sa valeur en unités S.I.

2. Les mesures de conductivité de solutions aqueuses de chlorure de potassium, a 25°C, en fonction de
leur concentration molaire ¢ en chlorure de potassium ont donné les résultats suivants, exprimés dans
les unités S.I. :

Concentration ¢ mol.m®| 10,0 20,0 50,0 100

Conductivité y S.m' |0,1413|0,2765 0,6640| 1,265

Calculer, pour chaque concentration, le rapport A =y / ¢ exprimant la conductivité molaire de la solution
dans l'approximation justifiée a la question 1.2.a).

3. Tracer la courbe A = f(vVc), sachant que la variation de A est de la forme : A = A’ — a.Vc (a étant une
constante positive).
Déterminer graphiquement A°, conductivité molaire a dilution infinie.

4. Justifier que la valeur de A° déterminée a la question 3 est voisine de la valeur de A calculée a la
question 1.2.b).

Données : [H,0"] [OH] = 10"
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