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Devoir surveillé de Sciences Physiques n̊ 6 du 26-01-2008
— Durée : 4 heures. Solutions —

Problème no 1 – Cosmologie : Orbitogramme de la Villette Agro-Véto 2007

A. Étude cinématique

1. Dans la base cylindrique, on a OM = rer + zez .

2. Pour obtenir la vitesse, il faut dériver par rapport au temps en n’oubliant pas que le vecteur er est
un vecteur tournant. Il faut donc le dériver et sa dérivée est der

dt
= θ̇eθ. On obtient l’expression classique :

v = ṙer + rθ̇eθ + żez .

3. Pour déterminer l’expression de l’accélération, on dérive à nouveau sans oublier que deθ

dt
= −θ̇er. On arrive

facilement à l’expression : a = (r̈ − rθ̇2)er + (2ṙθ̇ + rθ̈)eθ + z̈ez .

4. On a aθ = 2ṙθ̇ + rθ̈. Si on calcule d
dt

(

r2 dθ
dt

)

, on trouve 2rṙθ̇ + r2θ̈ ce qui lorsqu’on le divise par r donner

bien l’expression demandée. On pourra donc écrire que : aθ = 1
r

d
dt

(

r2 dθ
dt

)

.

B. Étude dynamique et énergétique

5. La force de gravitation exercée par un point M1 de masse m1 sur un point M2 de masse m2 a pour expression

F = −Gm1m2

r2 u où u est le vecteur unitaire radial des coordonnées sphériques de centre M1 à savoir u = M1M2

r
.

6. On peut écrire F = −gradEp. Compte tenu de la seule dépendance en r de la force et de son orientation

sur le vecteur u = er, on peut en déduire que F = −dEp

dr
er. On trouve que Ep = −Gm1m2

r
+ Cte. Lorsque

r → ∞, on choisit de prendre nulle l’énergie potentielle. On peut conclure par : Ep = −Gm1m2

r
.

7. Puisqu’il n’y a pas de frottement, la force R de réaction du support est perpendiculaire au plan tangent à

la surface en M lieu du contact. On en déduit immédiatement que : Rθ = 0 car la réaction R ne peut pas être
inclinée sur la direction d’orientation eθ.

8. Les forces qui agissent sur la bille étudiée de masse m sont le poids (−mgez) qui dérive de l’énergie potentielle
mgz et la réaction R qui ne dérive pas d’une énergie potentielle puisqu’elle ne travaille pas. Compte tenu de la

définition de la surface on a z = −k
r
, on peut donc exprimer l’énergie potentielle par : Ep = −kmg

r
.

9. On a ma = −mgez +Rrer +Rzez. La composante de l’accélération sur eθ est donc nulle. On en déduit que

aθ = 1
r

d
dt

(

r2 dθ
dt

)

= 0. On a immédiatement : C = r2θ̇ où C est une constante fixée par les conditions initiales.
On peut en déduire que le mouvement obéit à la loi des aires lorsqu’il est plan, ce qui n’est pas toujours le cas
puisque la force motrice (−mgez) n’est pas une force centrale mais une force de direction constante.

10. L’énergie mécanique est la somme de l’énergie cinétique Ec = 1
2 (ṙ2 + r2θ̇2 + ż2) et de l’énergie potentielle

Ep = −kmg
r

. On peut entièrement exprimer l’énergie mécanique en fonction de r et de ṙ puisque r2θ̇2 = C2

r2

d’une part et puisque z est lié à r par la définition du profil de la surface. En effet, z = −k
r

et donc en dérivant

par rapport au temps, on trouve ż = kṙ
r2 . En élevant au carré cette expression, on arrive à l’énergie mécanique

suivante : Em = 1
2 (1+ k2

r4 )ṙ2)+ 1
2mC2

r2 − kmg
r

. On peut donc écrire que : α(r) = 1 + k2

r4 . L’énergie mécanique est

une constante puisqu’il n’y a aucune force non conservative dans ce problème, la force de contact ne travaillant
pas.

11. La représentation graphique de l’énergie potentielle effective Epeff(r) est effectuée sur la figure 1. L’énergie
mécanique du système peut donc s’écrire sous la forme E0 = 1

2mα(r)ṙ2 + Epeff(r). Comme α(r) > 0, on a
donc forcément E0 ≥ Epeff(r). Pour une énergie mécanique donnée, le mouvement n’est possible que lorsque la
condition précédente est réalisée Sur le graphique, on peut facilement en déduire les valeurs possibles de r. On
voit donc que pour E0 ≥ 0, l’intervalle des valeurs de r est du type [rmin; +∞] non borné, le mouvement peut

être qualifié de libre ou de diffusion. Par contre, pour Epeff,min ≤ E0 < 0 on a un intervalle borné du type
[rmin; rmax] qui peut éventuellement se réduire à une seule valeur de r possible lorsque Epeff,min = E0. On parle

alors de mouvement lié .

12. Comme on vient de le voir, on a un mouvement de rayon constant lorsqu’on se situe au minimum de la

courbe d’énergie potentielle effective :
dEpeff

dr
= −mC2

r3 + kmg
r2 = 0. On trouve ainsi un rayon : rc = C2

kg
.

13. Le mouvement circulaire sera nécessairement plan. Il faut donc que ż = 0 au départ. De plus pour qu’il soit
circulaire, il faut de plus que ṙ = 0 au moment du lancement. La vitesse étant tangente à la trajectoire, on doit
nécessairement avoir une vitesse initiale orientée sur eθ : v0 = r0θ̇0eθ = v0eθ. Comme la constante C = r2

0 θ̇0,
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Fig. 1 – Énergie potentielle effective

on peut encore écrire que C = r0v0. Si le rayon du cercle est r0 alors la vitesse initiale doit posséder la norme :

v0 =
√

kg
r0

.

Problème no 2 – Dihydrogène et dérivés Agro-Veto 2007

A. Synthèse du dihydrogène

1. On a : K =
P 3

H2
PCO

PCH4
PH2OP◦2 .

2. Le quotient de réaction a exactement la même forme que la constante d’équilibre sauf que les pressions
partielles prises en compte ne sont pas les pressions partielles obtenues à l’équilibre mais celles qui existent au
moment où on l’évalue. Comme une pression partielle est définie par Pi = ni

ntot,gaz
Ptot, on peut donner la forme

générale du quotient de réaction : Qr =
n3

H2
nCO

nCH4
n

H2On2
tot,gaz

P 2
tot

P◦2 . Avec les valeurs des nombres de moles à la date

t = 0, on trouve Qr = 1, 56.

3. Comme la constante d’équilibre est K = 15, on constate que Qr 6= K , cela veut dire qu’on n’est pas à

l’équilibre.

4. Le système va évoluer dans le sens qui va faire tendre le quotient de réaction Qr vers la constante d’équilibre.
Il faut donc que le quotient de réaction augmente, la réaction évolue dans le sens (1) (sens direct). On peut
aussi voir les choses de façon plus systématique avec la notion d’affinité chimique : A = RTln K

Qr
. Le sens

d’évolution est donné par le signe de l’affinité. Ici, comme K > Qr on a A > 0. On retrouve heureusement la
même conclusion à savoir que l’évolution s’effectue dans le sens (1).

5. Il faut construire un tableau d’avancement :

CH4 + H2O ⇋ CO + 3H2

t = 0 10 mol 10 mol
teq 10 − ξ 10 − ξ ξ 3ξ

On constate grâce à ce tableau que le nombre de moles total de gaz est ntot,gaz = 20 + 2ξ, on peut ensuite

écrire la constante d’équilibre selon K = 27ξ4

(10−ξ)2(20+2ξ)2
P 2

tot

P◦2 . avec les valeurs numériques, on obtient l’équation

suivante : 5, 6 × 10−3 = ξ4

(10−ξ)2(20+2ξ)2 . On peut essayer de résoudre cette équation de façon approchée en

supposant ξ ≪ 10, en faisant cela on trouve ξ4 ≃ 5, 6 × 10−34 × 104. Cela permet d’aboutir à ξ = 3, 86 mol
ce qui n’est pas une valeur satisfaisante puisqu’on avait supposé ξ ≪ 10. Il faut donc résoudre numériquement

l’équation donnant ξ. Finalement, on trouve : ξeq = 3, 60 mol .

6. On utilise la loi de Van’t Hoff
d ln K

dT
= ∆rH◦

RT 2 . Or, la réaction est endothermique ∆rH
◦ > 0, on peut

donc conclure que lorsque la température augmente, la constante d’équilibre K augmente. On favorise donc le

sens (1) et donc la formation du dihydrogène.

7. On part de la définition de l’affinité chimique qu’on dérive par rapport au paramètre qui évolue à savoir

le nombre de moles de CO. On a A = RT K(T )
Qr

. La dérive est donc : dA
dnCO

= −RT d ln Qr

dnCO
. Il faut faire attention

au calcul de cette dérivée car lorsqu’on ajoute du monoxyde de carbone, on fait évoluer aussi bien le nombre
de moles de CO que le nombre total de moles à l’état gaz. On a d ln Qr

dnCO
= 1

nCO
− 2

ntot,gaz
. La dérivée s’évalue

dans l’état initial précédent l’ajout. Avec le calcul précédent de ξeq = 3, 60 mol, on trouve que nCO = 3, 60 mol
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et ntot,gaz = 27, 20 mol, on constate que d ln Qr

dnCO
> 0 et par conséquent que dA

dnCO
< 0. En conclusion, lorsque

ajoute du monoxyde de carbone dans le milieu réactionnel, on provoque un déplacement de la réaction dans le

sens (2) ce qui n’est pas favorable à la production de dihydrogène.

B. Fluorure d’hydrogène

8. La représentation de Lewis de l’acide sulfurique est donnée sur la figure 2.

S

OO

HO OH

Fig. 2 – Représentation de Lewis de H2SO4

9. La variance est donnée par la formule v = N + 2 − φ − r − k avec N = 4 constituants, φ = 4 phases,
une réaction chimique r = 1 et aucune relation particulière k = 0. On trouve une variance v = 1 . On peut
librement fixer un paramètre intensif sans empêcher la possibilité de réalisation d’un état d’équilibre. On peut
encore le problème dans l’autre sens : si on fixe deux paramètres intensifs, on va empêcher la réalisation d’un
état d’équilibre. La réaction va évoluer jusqu’à ce qu’il y ait disparition d’une des constituants.

10. Avec les valeurs fournies dans l’énoncé, on trouve ∆rH
◦
298 K = 57, 3 kJ · mol−1 et ∆rS

◦
298 K = 228, 3 J ·

K−1 · mol−1. On peut donc trouver l’enthalpie libre standard selon : ∆rG
◦
298 K = ∆rH

◦
298 K − T∆rS

◦
298 K en

prenant T = 298 K. On arrive à : ∆rG
◦
298 K = −10, 7 kJ · mol−1 .

11. À partir de loi d’action des masses, on peut obtenir la constante d’équilibre à la température de 298 K
puisque ∆rG

◦ = −RT lnK. L’application numérique conduit à K298 K = 75. Dans l’équilibre étudié, les liquides
et les solides possèdent une activité de 1. La constante d’équilibre ne fait apparâıtre que la pression en fluorure

d’hydrogène : K =
P 2

HF

P◦2 . On a donc : PHF = P ◦
√

K = 8, 7 bar .

12. L’influence de la pression se discute à partir de l’affinité chimique A = RT ln K(t)
Q

. On dérive par rapport

à la pression : dA
dP

= −RT d ln Q
dP

. Or Q = P 2

P◦2 , le calcul de la dérive conduit à dA
dP

= − 2RT
P

< 0. Si on diminue la

pression dP < 0, et alors dA > 0, la réaction évolue dans le sens 1. Travailler à faible pression est utile à la

production de fluorure d’hydrogène.

13. Les interactions sont des interactions dipôle-dipôle de type Van der Waals . En effet, il existe une
grande différence d’électronégativité entre H et F. La liaison H − F va être polarisée négativement sur le fluor
et positivement sur l’hydrogène.

14. Si l’on note b0 le nombre de moles initial de HFn,g, on peut grâce à un tableau d’avancement trouver
que lorsqu’une fraction α du polymère s’est dissociée, on a b0(1 − α) moles de HFn,g et b0nα moles de HFg. Le
nombre de moles total à l’état gaz est ntot,gaz = b0[1 + (n − 1)α]. La masse molaire de HFg est M et celle du

polymère évidemment nM . À partir de ces masses molaires et des nombres de moles respectifs, on peut calculer

la masse molaire moyenne : Mmoy = b0nαM+b0(1−α)nM

b0[1+(n−1)α] . La densité étant par définition d =
Mmoy

Mair
, on arrive

après calcul à d = M
Mair

n
1+(n−1)α ce qui conduit, en faisant l’application numérique sur les masses molaires avec

M = 20 g · mol−1 et Mair = 29 g · mol−1 à la formule : d = 0, 69 n
1+(n−1)α .

15. En indiquant que pour des températures élevées, on obtient une densité d = 0, 69, cela signifie que la
cinétique de la réaction sera très rapide et qu’on est arrivé au terme de la décomposition du polymère et que
α = 1. La valeur de d confirme le résultat trouvé à la question précédente. La densité est maximale en fonction
de α pour le début de la réaction à savoir α = 0. On trouve alors que d = 0, 69n = 4, 14. Cela nous permet de
trouver que : n = 6 .

16. Il faut déterminer la valeur à l’équilibre du taux de dissociation. On écrit donc que deq = 1, 77 = dmax

1+5αeq

ce qui permet d’obtenir αeq = 0, 27. La constante d’équilibre s’écrit d’une façon générale K =
P n

HF

PpolyP◦(n−1) . En

utilisant les nombres de moles de chaque forme, on peut encore écrire que K = nαn

(1−α)[1+(n−1)α]n−1
P n−1

P◦(n−1) . Avec

la valeur αeq déterminée avant, on arrive à : K25 C̊ = 4, 4 × 10−5 . Si l’on porte la pression à 5 bar, en restant

à la température de 25 C̊, on peut écrire que K = 4, 5 × 10−5 = 6α6

(1−α)(1+5α)5 55. On peut supposer que α ≪ 1,

ce qui permet d’écrire que 4,5×10−5

55 ≃ 6α6, on trouve α = 0, 037 et finalement une densité : d = 3, 5 .

C. Binaire eau-fluorure d’hydrogène

17. La pression de 1, 013 bar correspond à la pression atmosphérique .
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18. À l’intérieur des deux fuseaux, on a un domaine diphasé liquide et vapeur . Au dessus, pour les tempé-

ratures élevées c’est le domaine vapeur monophasé et en dessous, c’est le domaine d’une phase unique liquide.

19. Le binaire HF/H2O ne peut pas être considéré comme idéal car il présente un azéotrope .

20. La courbe inférieure est la courbe d’ ébullition , on peut y lire la fraction massique de HF dans la phase

liquide wl. La courbe supérieure est la courbe de rosée , on peut y lire la fraction massique de HF dans la phase
vapeur wg.

21. Lorsque l’on effectue une distillation fractionnée d’un mélange de fraction massique en HF égale à 0,383,
on distille le mélange binaire dans la composition de l’azéotrope. La phase vapeur qui est produite lorsqu’on

chauffe a exactement la même composition que la phase liquide. Cela ne sert à rien de distiller, on ne peut pas
séparer les constituants du mélange.

22. Par définition d’un fraction molaire, on a x = nHF

nHF+nH2O
où les nombres de moles sont ceux de la phase

liquide. En factorisant, on peut encore écrire que : x = 1

1+
nH2O
nHF

. Comme ni = mi

Mi
, on peut écrire la relation :

x = 1

1+
1−wl

wl

MHF
MH2O

.

23. y s’exprime exactement de la même façon que x, il suffit de permuter les rôles de wl et wg. On trouve par

conséquent : y = 1

1+
1−wg

wg

MHF
MH2O

.

24. 35,0 moles de HF, cela représente une masse mHF = 700 g et 15,0 moles d’eau une masse mH2O = 270 g.

La fraction massique globale en HF est par conséquent w = 700
970 = 0, 72. À la température de 87 C̊, on se

trouve dans un domaine diphasé caractérisé par les deux fractions massiques wl = 0, 61 et wg = 0, 95. On écrit
le théorème des moments

mg

ml
= 0,72−0,61

0,95−0,72 = 0, 48. Comme ml + mg = 970 g, on trouve que la phase liquide a
une masse ml = 655 g et la phase vapeur mg = 315 g. Pour obtenir la composition détaillée de chaque phase, il
suffit d’utiliser les fractions massiques déterminées. Avec 61% de HF, la phase liquide est composée de 400 g de
HF et de 255 g d’eau. Pour 95% de fluorure d’hydrogène dans la phase vapeur, on trouve 300 g de HF et 15 g

d’eau. La composition exprimée en moles est dans le liquide 20 mol de HF et 14, 5 mol d’eau . Dans la phase

vapeur, c’est 15 mol de HF et 0, 8 mol d’eau .

Problème no 3 – Étude thermodynamique de la synthèse de l’éthanol Capes 2007

1. L’état standard à une température T correspond pour un corps à son état physique à cette température T

sous la pression de référence P = P ◦ dite standard.

2. La variance du système à l’équilibre est donnée par v = N + 2 − φ − r − k = 3 + 2 − 1 − 1 avec k = 0
puisqu’il n’y a pas de relation supplémentaire particulière. On trouve v = 3 . On a donc la possibilité de fixer
3 paramètres intensifs sans empêcher la réalisation d’un état d’équilibre.

3. On a : K = PalP
◦

PetPeau
où on a noté Pal la pression de l’éthanol et Pet la pression de l’éthène.

4. On calcule tout d’abord les grandeurs de réactions à 298 K : ∆rH
◦
298 K = −45, 8 kJ · mol−1 et ∆rS

◦
298 K =

−125, 7 J ·K−1 ·mol−1. Il faut ensuite établir ces grandeurs à 400 K, on utilise à la fois le fait que d∆rH◦

dT
= ∆rc

◦
p,

d∆rS◦

dT
=

∆rc◦p
T

mais aussi l’indépendance de ∆rc
◦
p = −11, 8 J · K−1 · mol−1 avec la température T . On a

donc ∆rH
◦
400 K = ∆rH

◦
298 K + ∆rc

◦
p(400 − 298) et ∆rs

◦
400 K = ∆rs

◦
298 K + ∆rc

◦
p ln 400

298 . On trouve finalement :

∆rH
◦
400 K = −47, 0 kJ · mol−1 et ∆rS

◦
400 K = −129, 2 J · K−1 · mol−1 .

5. Par la loi d’action des masses, on a ∆rG
◦(T ) = −RT lnK et avec ∆rG

◦ = ∆rH
◦ − T∆rS

◦, on obtient

∆rG
◦
400 K = 4, 68 kJ · mol−1 et une constante : K1 = 0, 245 .

6. On construit un tableau d’avancement :

C2H4g + H2Og ⇋ C2H5OHg

t = 0 n0 n0 0
teq n0(1 − α) n0(1 − α) n0α

Le nombre de moles total de gaz est ntotg = n0(2 − α). La constante d’équilibre va donc s’exprimer selon :

K1 = α(2−α)
(1−α)2

P◦

P1
où P1 est la pression totale qui vaut P ◦ dans le cas étudié. À partir de cela, on obtient

l’équation du second degré suivante α2 − 2α + K1

1+K1
= 0 dont seule une racine a une sens physique. On trouve :

αeq = 0, 104 .
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7. On utilise la loi de Van’t Hoff
d ln K

dT
= ∆rH◦

RT 2 < 0 puisque la réaction est exothermique. Si on augmente
la température, cela signifie que la constante d’équilibre diminue, donc que le taux de réaction diminue aussi. Il
faut refaire les mêmes calculs des grandeurs de réaction pour T2 = 550 K. On trouve tout d’abord ∆rH

◦
550 K =

−48, 8 kJ · mol−1 et ∆rS
◦
550 K = −132, 9 J · K−1 · mol−1 et ensuite ∆rG

◦
550 K = 24, 3 kJ · mol−1 et enfin

K2 = 5× 10−3. La constante est faible, on peut supposer que α ≪ 1 et finalement écrire que K2 ≃ 2αeq2 ce qui

conduit à : αeq2 = 2, 5 × 10−3 . Cette valeur est cohérente avec l’hypothèse faite.

8. On a A = RT ln K(T )
Q

et par conséquent dA
dP

= −RT d ln Q
dP

. Comme nous l’avons vu avant, le quotient de

réaction évolue en P◦

P
, on peut donc écrire que dA

dP
= RT

P
> 0. Augmenter la pression favorise le sens (1), c’est-

à-dire la formation de l’éthanol. On est à T1 = 400 K, la constante d’équilibre est K1 = 0, 245. On peut donc

écrire que
αeq3(2−αeq3)

(1−αeq3)2
= K1

P3

P◦
. On résout à nouveau l’équation du seconde degré et on trouve : αeq3 = 0, 46 .

Cette valeur est bien conforme aux prévisions.

9. La valeur de la pression de travail élevée est conforme à nos prévisions pour favoriser la formation d’étha-
nol. Par contre, on aurait pu s’attendre à une température plus basse que 300 C̊. Ce sont sans doute des

raisons cinétiques qui font qu’on travaille à cette température car à plus basses températures ce serait plus fa-

vorable sur le plan thermodynamique mais la réaction doit être trop lente pour que le rendement soit intéressant
pour l’industriel. Comme on doit certainement dire chez Shell : time is money.
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