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Plan et déroulement de la leçon

Les prérequis sont les grandeurs thermodynamiques, le potentiel chimique et le second principe
L’introduction situe la problématique en synthèse industrielle et rappelle la nécessité de prévoir le sens d’évolution d’un système chimique et la composition du système en fin d’évolution.
I Conditions d’équilibre et évolution
1. Enthalpie libre
G fonction d’état de choix car G(P,T,) 

Expression de dG en fonction de d
2. Second principe
Rappel de l’énoncé du second principe
Expression de dG en fonction de la création d’entropie

Conditions d’équilibre et d’évolution en fonction du signe de rG.

3. Constante d’équilibre et quotient de réaction
Expression de K°

Expression de Qr

Expression de rG en fonction de K° et de Qr

Conditions d’évolution et d’équilibre chimique

II Influence des paramètres extérieurs
Cette partie est illustrée expérimentalement et de façon qualitative par l’équilibre 

NO(g) + ½ O2(g) = NO2(g)

1. Température
Relation de Van’t Hoff.
Influence de T sur la valeur de K°

2. Pression
Influence de P sur la valeur de Qr et conséquence sur l’équilibre.
III Influence des paramètres internes
1. Elimination d’un produit
Illustrer par l’estérification avec et sans Dean Stark

Pesée des ballons et calcul de rendement

2. Composition initiale
Sur l’exemple de la synthèse de l’ammoniac, les calculs sont présentés sur transparent
Conclusion : Il faut trouver un compromis entre thermodynamique et cinétique
Commentaires sur la présentation :

La présentation est très agréable et la leçon est très claire. Le tableau est très bien tenu. L’expérience sur l’équilibre ente NO(g) et NO2(g) est bien présentée et bien commentée.
Peu de gestes manipulatoires sur l’estérification pour des raisons de contraintes matérielles.

Commentaires généraux :

Si on s’inspire des programmes de MP et de PSI, la leçon doit être recentrée sur le I.

A l’issu de la leçon, un élève doit être en mesure de répondre aux questions suivantes :

· Le système chimique étudié est-il au repos chimique ou évolue-t-il ? 

· Dans le cas d’une transformation spontanée, dans quel sens évolue le système ?
· L’état final en fin d’évolution est-il un état d’équilibre chimique ?

· Quelle est la composition du système en fin d’évolution ?

Pour répondre à ces questions, il va falloir faire appel à la thermodynamique. Il est impératif de décrire avec soin le système étudié.

Je rappelle qu’un système chimique en transformation chimique est un système soumis aux seules forces de pression pour lequel l’équilibre mécanique est réalisé ce qui permet d’écrire que Pext = P. L’équilibre thermique est réalisé ce qui permet d’écrire que Text = T.

Que dans le cadre du programme, la transformation chimique se fait à P et T constantes.
La transformation chimique est modélisée par une réaction chimique symbolisée par une équation de réaction.

L’équation de réaction étant donnée, on peut utiliser la variable avancement pour calculer les fonctions d’état du système et donc calculer les grandeurs de réaction et les grandeurs standard de réaction.

Pour aller un peu plus dans le détail :

Préciser clairement les prérequis : second principe, fonctions d’état U, H, S et G, différentielle des fonctions d’état, potentiel chimique et activité d’un constituant, grandeurs de réaction, grandeurs standard de réaction, constante d’équilibre thermodynamique et relation de Van’t Hoff.

Vous ne pourrez pas éviter le paragraphe théorique pour dégager le critère d’évolution et la condition d’équilibre chimique. Il faudra donc compenser en multipliant les exemples de transformations chimiques dans la suite de la leçon.

Expérimentalement, le repos chimique peut –être mis en évidence par la non précipitation de PbCl2(s) en mettant en présence des ions Pb2+ et les ions chlorure. (attention l’utilisation des solution d’ions Pb2+ est interdite en lycée). Le fait qu’un état final n’est pas forcément un état d’équilibre par la dissolution d’un hydroxyde métallique en milieu acide ou pour un exemple plus contextualisé par le détartrage en milieu acide.
Une manipulation quantitative peut-être la détermination de la constante d’équilibre thermodynamique à T par le calcul du quotient de réaction à l’équilibre chimique. 

On peut ainsi déterminer un Ka par mélange d’acide et de base conjuguée obtenu à partir d’une courbe de titrage ou par mélange de solution par mesure de pH. Cette détermination peut aussi se faire par mesure de conductance ou de conductivité, le tracé d’une courbe d’étalonnage pour remonter à la concentration des espèces ioniques en solution est alors possible.

On peut déterminer de la même façon un Ks. En général, on détermine celui d’un sel d’argent car la mise en œuvre d’une électrode d’argent est facile. On peut utiliser une pile de concentration ce qui permet de s’affranchir de la valeur du potentiel chimique standard du couple Ag+/Ag(s) et de la valeur du potentiel de l’électrode de référence utilisée.
Pour moi, l’estérification avec un montage de DEAN STARCK ne trouve sa place dans aucune leçon. Il n’y a pas de chimie organique dans les filières PT,TSI, MP et PSI et seuls les diagrammes isobares d’équilibre liquide-solide de mélanges binaires sont au programme de PSI. Par ailleurs, dans les exemples proposées, le plus astucieux est de mettre l’acide ou l’alcool en large excès car il peut être facilement éliminé par les traitements du brut réactionnel.

Penser à varier les exemples : systèmes homogène et hétérogène en solution (attention de se placer dans des conditions telles que l’on puisse confondre activité et concentration/C°), systèmes homogène et hétérogène gazeux, repos chimique ou évolution, équilibre chimique ou réaction totale.
Il est possible si le temps le permet d’évoquer l’influence de la température et de la pression sur l’équilibre chimique. Mais, il faut alors partir de l’équilibre chimique et parler de déplacement ou de rupture de l’équilibre chimique. La manipulation proposée d’oxydation de NO(g) par le dioxygène de l’air est tout à fait indiquée. Une approche qualitative peut s’avérer suffisante et permet l’ouverture sur le chapitre optimisation.

Proposition de plan
I Enthalpie libre de réaction et évolution.
1. Expression de dG pour un système en transformation chimique
2. Relation entre dG et Scréation
3. Evolution spontanée du système chimique à P et T constantes

4. Condition d’équilibre chimique

II Le système chimique évolue-t-il ?
1. Calcul de rG à partir des potentiels chimiques

2. Signe de rG à partir de la comparaison de K° et de Qr
3. Evolution des systèmes homogènes
A partir des seuls réactifs, le système évolue toujours dans le sens direct.

4. Evolution des systèmes hétérogènes
A partir des réactifs, le système peut ne pas évoluer.

III Composition du système en fin d’évolution
1. L’état final est un état d’équilibre chimique
a. Variance

b. Composition du système à l’équilibre chimique

2. La transformation est totale
