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Figure 1 – Programme MP / PT
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Introduction

La chimie industrielle tient une grande place dans notre société actuelle en synthétisant des molécules
utilisées dans de nombreux domaines (métallurgie, agriculture, pharmacie...) comme en témoigne le chiffre
d’affaires de la chimie industrielle française : 75 milliards d’euros en 2015.

Au fil du temps, cette chimie industrielle a développé des procédés chimiques de plus en plus
élaborés pour synthétiser les molécules ciblées.

Définition : Procédé chimique

Un procédé chimique est une méthode de fabrication employée à l’échelle industrielle dans le
but de modifier la composition chimique de substances ou de matériaux.

Le terme "à l’échelle industrielle" est important car cela implique des quantités gigantesques (on peut
citer la production mondiale annuelle d’ammoniac qui dépasse la centaine de millions de tonnes) qui
imposent des contraintes au procédé. Pur produire de telles quantités, le procédé doit être le plus rapide,
économe en énergie, avoir un bon rendement, avoir un produit pur... On parle alors d’optimisation.

Définition : Optimisation

L’optimisation d’un procédé est la démarche consistant à rendre optimal le fonctionnement
du procédé au vu des paramètres à prendre en jeu (coût, rendement, rapidité, environnement,..).

Le but de ce cours est de comprendre cette problématique et d’y apporter des éléments de réponse
à travers la compréhension des outils disponibles pour cette optimisation (sur les plans cinétique et
thermodynamique). Pour faciliter cette étude, nous nous intéresserons à la synthèse de l’ammoniac :

N2,(g) + 3H2,(g) = 2NH3,(g)

Figure 2 – Procédé Haber-Bosch de production de l’ammoniac - On se concentre sur la partie
droite où est réalisée la synthèse de l’ammoniac.

On commence par une forme d’optimisation assez intuitive : accélérer la réaction pour qu’elle se déroule
en des temps acceptables
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1 Aspects cinétiques

b LC21
b LC07

1.1 Augmentation de la température
b LC21
Comme on l’a vu dans une leçon précédente (b LC21 ) la vitesse d’une réaction est augmentée par une
augmentation de la température, ce qu’on peut voir par la loi d’Arrhénius :

k(T ) = A exp− Ea
RT

avec
• k la constante de vitesse de la réaction
• Ea l’énergie d’activation de la réaction (' 100 kJ/mol)
• A le facteur pré-exponentiel
, (>0 car on passe sous silence les cas chelous de Ea < 0 et 100 kJ/mol) et (je le répète, ce nom est

nul) tous deux indépendants de T sur les échelles de température considérées.

Ainsi, en augmentant la température lors de la réaction de synthèse de l’ammoniac, on augmente la
vitesse de la réaction, ce qui était le but recherché.

OdG

Un OdG simple pour comprendre la loi d’Arrhénius c’est que, en moyenne, passer
de 20◦C à 30◦C permet de multiplier par 2 la constante de vitesse de la réaction et
donc la vitesse même de la réaction !

Et pour NH3 ?

Comme on peut le voir sur le schéma, le réacteur où sont mis en contact le diazote
et le dioxygène est effecitvement porté à une température de 400◦. Mais du coup
pourquoi pas plus ? Au-delà du fait que chauffer a un coût, il y a une raison plus
physique que nous verrons plus tard.

En revanche, le schéma fait mention d’un catalyseur. Keskece que ça ?

1.2 Utilisation d’un catalyseur
b LC07

Définition : Catalyseur

Un catalyseur est une espèce chimique qui n’a pour but que d’acclérer une réaction chimique
sans apparaître dans le bilan global. En particulier, un catalyseur ne déplace pas l’équilibre.
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Si on veut des exemples, on peut citer la catalyse enzymatique dans le corps humain ou de la catalyse
dans les pots d’échappement (pots catalytques).

Et pour NH3 ?

Le procédé Haber-Bosch utilise un catalyseur de Fer α contenant de l’hydroxyde de
potassium. Ce catalyseur permet d’accélérer la réaction à température constante

On vient de voir qu’on peut aisément jouer sur la vitesse de la réaction ! Mais on comprend bien que ça
sert à rien si la réaction ne produit qu’une infime quantité de produit. Pour optimiser le rendement de la
réaction il faut s’intéresser à des considérations thermodynamiques.

2 Aspects thermodynamiques

b J’intègre, p.107

2.1 Rappels de thermodynamique
Soit une réaction chimique

∑
i νiAi = 0. On définit pour cette réaction son quotient réactionnel Q :∑
i

νiAi = 0 =⇒ Q = Πia
νi
i

avec
• νi le coefficient stœchiométrique algébrique de l’espèce i
• ai l’activité de l’espèce i

Q =
Πi,produitsa

νi
Ai

Πi,réactifsa
νi
Ai

∆rG dξ 6 0 avec ∆rG = RT ln
Q

K◦(T )

Ainsi, pour notre réaction, on a :

Q =
a2
NH3

aN2
a3
H2

Q =
p2
NH3

p3
H2

pN2

p◦2

Q =
n2

NH3

n3
H2

nN2

n2
tot

(
p◦

p

)2

où ntot désigne le nombre total de moles dans notre système, comprenant les espèces spectatrices. La
deuxième expression fait intervenir les pressions partielles en les trois gaz qui seront importantes dans la
suite.

Lorsque le systèmes chimique est laissé libre d’évoluer, il va évoluer dans le sens (direct ou indirect
s’entend) qui va l’amener à un état d’équilibre (mais sans forcément l’atteindre, discussion sur une po-
tentielle rupture d’équilibre b J’intègre, p.162 )

On rappelle que l’état d’équilibre, désigné par (eq), est défini comme Q(eq) = K◦ avec K◦ la constante
d’équilibre de la réaction étudiée. Il s’agit de la loi de Guuldberg et Waage, dite loi d’action de masse.
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Si on revient à notre système, en supposant qu’il y ait assez de réactifs / produit pour atteindre un
équilibre et que le système soit laissé libre d’évoluer, il y a une disccusion à faire selon la valeur initiale
du quotient réactionnel Qini

— Qini < K◦ : la réaction va donc se faire dans le sens direct (création de l’mmoniac), ce qui augmente
Q jusqu’à avoir Q = K◦

— Qini > K◦ : la réaction va donc se faire dans le sens indirect (consommation de l’mmoniac), ce qui
diminue Q jusqu’à avoir Q = K◦

Nous verrons dans la troisième partie comment cette condition d’équilibre peut être utilisée pour
optimiser le procédé. Mais pour l’instant revenons sur l’expression "système laissé libre d’évoluer".

2.2 Variance
On rappelle la définition de la variance V :

Définition : Variance

La variance V est définie comme le nombre maximal de paramètres intensifs que l’on peut fixer
pour définir entièrement l’état d’quilibre du système.

V = X − Y

— X le nombre de paramètres intensifs décrivant le système
— Y le nombre de relations indépendantes liant ces paramètres

En particulier, une variance nulle signifie que le système est dns un état fixé et ne peut pas évoluer.

Et pour le NH3 ?

Le système est défini par la pression, la température et les trois pressions partielles
donc 5 paramètres : X = 5 (p, T, pNH3

, pH2
, pH2

). Il existe deux relations qui sont la
relation d’équilibre et la somme des pressions partielles : Y = 2. La variance vaut
alors 3 et le système peut évoluer comme bon lui semble. En introduisant les réactifs
en proportions stœchiométriques, on gagne une relation sur leurs pressions partielles,
ce qui descend la variance à 2.

Le système est donc libre d’évoluer et nous avons vu ses conditions d’évolution. Comment peut-on alors
utiliser cette condition pour optimiser le procédé ?

3 Déplacement d’un équilibre

Rappel très rapide de la condition d’évolution

3.1 Augmentation de K◦

Optimisation de la température
On a déjà vu que la température avait une influence sur la cinétique d’une réaction : dans 99.99% des

cas, il faut chauffer pour accélérer la réaction... Mais alors pourquoi ne pas dépasser les 400◦C dans le
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cas de la synthèse de l’ammoniac ?

En fait on observe que la température joue aussi un rôle sur la position de l’équilibre.

Expérience : Influence de la température sur la position d’un équilibre

b Porteu-de-buchère p.69-71 U 5 min

• Dans un bécher, dissoudre 1g de sulfate de cuivre pentahydraté dans 20mL d’une solution
saturé de chlorure de sodium. La solution prend une couleur vert pomme, caractéristique de
l’ion [CuCl4]

2˘.
• Dans un second bécher, dissoudre 1g de sulfate de cuivre pentahydraté dans 20mL d’eau
distillée. La solution prend une couleur bleue, caractéristique de l’ion [Cu(H2O)6]

2+.
• Remplir un tube à essai de chacune des solutions (témoins). Mélanger le reste des deux
solutions et répartir dans trois tubes à essais. Plonger l’un d’eux dans un mélange 50/50
eau/glace, il devient plus bleu. Plonger l’autre dans de l’eau bouillante, il devient plus vert.

Cette dépendance est caractérisée par la loi de Van’t Hoff :

d

dT
ln K◦ =

∆rH
◦

RT 2

avec
• K◦ la constante d’équilibre
• ∆rH

◦ l’entahlpie standard de réaction (ici ∆rH
◦ = −46, 19 kJ/mol)

Il s’agit en réalité d’une loi de modération :
— Une réaction qui produit de la chaleur est plus efficace à basse température

(exothermique ∆rH
◦ < 0)

— Une réaction qui consomme de la chaleur est plus efficace à haute température
(endothermique ∆rH

◦ > 0)
La réaction étudiée est endothermique :

Cu(H2O)6
2+

+ 4Cl− = CuCl4
2− + 6H2O

Donc une augmentation de la température favorise l’apparition du produit CuCl4
2−. Au contraire,

une diminution de T conduit à plus de réactif Cu(H2O)6
2+.

équilibre
basse T haute T

Figure 3.1 – Pour insérer des équations LateX directement sur Inkscape :
https://github.com/seebk/LaTeXText

Dans le cas de l’ammoniac, la réaction de synthèse du composé est exothermique... Donc si on chauffe
trop, on aura un rendement tout pourri ! Il faut donc trouver un compromis entre cinétique et thermo-
dynamique.

OG

— K◦(25 ◦C) = 105

— K◦(400 ◦C) = 10−6 !
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Principe de Le Châtelier

Une variation de la température sera compensée par une évolution du système dans
le sens opposé à cette variation. C’est le principe de modération de Le Châtelier.

3.2 Diminution de Q

Optimisation de la pression
Mais pour repousser l’équilibre, on peut aussi choisir de diminuer le quotient réactionnel. Reprenons

l’exemple de l’ammoniac :

Q =
PNH3

2P ◦2

PN2
PH2

3 =
nNH3

2ntot
2

nN2nH2
3

P ◦2

P 2

Donc une augmentation de la pression (sans modification des pressions partielles !) entraîne une di-
minution de Q et donc déplace l’équilibre dans le sens direct. Ceci justifie que le réacteur de la synthèse
soit placer sous très haute pression de 300 bars !

Principe de Le Châtelier

La synthèse de l’ammoniac consomme du gaz (donc diminue la pression). Il faut
donc augmenter celle-ci pour pousser la réaction. On peut le voir dans l’autre sens :
une variation de la pression sera compensée par une évolution du système dans le
sens opposé à cette variation. C’est le principe de modération de Le Châtelier.

Définition : Principe de modération de Le Châtelier

D’après le principe de modération de Le Châtelier, une augmentation de pression déplace
l’équilibre de la réaction dans le sens qui consomme des molécules de gaz (diminue la pression).

Ajout ou retrait d’un constituant inactif
De même, on peut jouer sur d’autres paramètres pour diminuer la valeur de Q :

Q =
n2

NH3
ntot

2

nN2n
3
mathrmH2

P ◦2

P 2

Donc on voit que l’ajout d’un composé inactif (à pression constante) va seulement avoir pour effet
d’augmenter ntot donc Q. Il vaut mieux donc faire la réaction dans un milieu privé du dioxygène de l’air
par exemple.

Expérience : Effet de la dilution sur l’équilibre d’une réaction

b Cachau-Heirillat p.141 U 5 min

On étudie l’équilibre acido-basique de l’acide éthanoïque :

CH3COOH(aq) = CH3COO−
(aq) + H+

aq)

8



Le quotient réactionnel s’écrit comme

Q =
[CH3COO−][H+]

[CH3COOH]c◦
=

1

V

nCH3COO−nH+

nCH3COOHc◦

Donc avec des quantités de matière initiales égales, on peut obtenir un meilleur rendement en
diluant la solution.

On détermine le taux de dissociation α =
[CH3COO−]eq
[CH3COOH]0

par mesure conductimétrique

σ = (λCH3COOH + λH+)[CH3COOH]0 α

Il faut donc étalonner le conductimètre pour mesurer la conductivité absolue !
Évidemment on s’assure d’être à l’équilibre avant de prendre la mesure.

Encore Le Châtelier

Une dilution pousse la réaction dans le sens de création de soluté ! Donc une création
de soluté est composée par un déplacement dans le sens qui diminue la concentration
(indirect) et réciproquement.

Ajout ou retrait d’un constituant actif
Reprenons l’exemple de l’ammoniac :

Q =
nNH3

2ntot
2

nN2
nH2

3

P ◦2

P 2
=
nNH3

2(nNH3 + nN2 + nH2)2

nN2
nH2

3

P ◦2

P 2

À pression constante, étudions l’influence d’ajout de H2 :

∂Q

∂nH2

< 0⇔ 3nNH3 + 3nN2 + nH2 > 0

Cette condition étant toujours vérifiée, l’ajout de H2 déplacera toujours l’équilibre vers la droite... Par
contre on ne peut pas en dire autant pour N2 :

∂Q

∂nN2

< 0⇔ 2nN2 < nNH3 + nN2 + nH2 ⇔ xN2 <
1

2

Ainsi, on distingue deux cas :
xN2

< 1
2 S’il n’y a pas trop de N2, alors l’ajout de ce réactif déplace l’équilibre dans le bon sens...

xN2
> 1

2 Mais dès que plus de la moitié des réactifs est du diazote, son ajout va déplacer l’équilibre dans
le mauvais sens ! Pour avoir le meilleur rendement, il faudra donc veiller à avoir toujours xN2

= 1
2

dans le réacteur.

Si on retire le produit NH3, on va diminuer à la fois nNH3 et ntot donc cela a pour conséquence de
diminuer Q et de tirer l’équilibre dans le sens direct.

Dean-Stark

Cette dernière remarque constitue le principe du Dean-Stark : on retire petit au
fur et à mesure l’eau formé au cours d’une estérification.
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Figure 3.2 – Schéma du montage de l’appareil de Dean-Stark

Questions
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