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CHAPITRE Il
Premier principe de la thermodynamique - Thermochimie

1. OBJECTIFS DE LA THERMODYNAMIQUE.

La thermodynamique reposesur deux notions, I'énergie et I'entropie,
introduites a l'aide de deux principes qui sont des affirmations
déduites de I'expérience.

1.1. Premier principe.

- Etudier les transferts d'énergie, chaleur (Q) et travail (W), au cours
des reactions chimiques.

- Déterminer Q et W dans des conditions donneées.
1.2. Deuxieme principe (chapitre 1V).

- Prévoir I’évolution d’'une transformati on de la matiere.




2. DEFINITIONS.
2.1. Notion de systeme en thermodynamique.

)
* une guantité de matiere dans un ballon

P Le systeme : le milieu étudié { < un milieu réactionnel
e Un organisme vivant
. e etc..

Univers —

- |Le milieu extérieur : |e reste de I'Univers

2.2.+ Syseme fermé L aucunéchange de matre avec lextérieur, échange
d’énergie possible.
« Syséme isoB [ aucunéchange avec’extérieur (ni matire; ni énergie).

2.3. Convention de signe. <0

Extérieur

>0

- 'énergie recue par le systeme pgsitive
- ’'énergie fournie par le systeme aegigative 3




2.4.Etat d’'un systeme.
Un syséme est caraétisé par desariablesd'état : P, V, T, nombre de moles
densiéd, etc..
- variables extensived proportionnellesi la quantié de matére (V, m,énergie ...)

- variables intensive&! indépendantes de la quaétide matére (P, T, d ...)

Etat d’équilibre thermodynamiqudl les variablesd état sont invariables
(constantes) en tout point du &yseé.

2.5. Transformation d’'un systeme.

I

Transformationisotherme se faita T = cte
isobare :sefaita P = cte
iIsochore :sefaitaV =ct



2.5.1. Transformation adiabatiquesans échange de chaleur.
2.5.2. Transformation réversible] le syséme esta I'’équilibre & tout instant du processus.

Exemple Balance de précision supérieure a 1 ¢

\Likal/

~_

La transformation se produit d’'une maniere lente

~—

—

Succession d’'une infinité
d’états d’équilibre

I

\Likgl

Etat 1

1 kg sur chaque
plateau

2.5.3. Transformation irréversibld_|

Etat 2

2 kg sur chaque
plateau

S -

On peutameneile systemeade I'état d’équilibre 1 a
I'état d’équilibre 2 en ajoutantsuccessivemert g
sur chacun des 2 plateaux et ceci 1000 fois de s

La sensibilité de la balance n’est pas suffisante
la balanceparait en équilibre chaquefois que la
différence de poids entre les 2 plateaux est de 1

On ne peut pas l'arréter, ni lI'inverser.

transformation spontanée, naturelle.

ui



2.6. Fonction d’état
Fonction F dont la variation au coursd’une transformationne dépendque des états
Initial et final et non du chemisuivi. Exemple : P, V, T ...

Chemin a

C“em\(\ 0

N

Chemin c

AF = F =

état final ~— ' état initial

AF =F, — F; quel que soitle chemin suivi : a, b, ou c.

AF estindépendantde la maniere dont la transformation est effectuee(réversible ou
irréversible).

Attention : - si F est une fonction d’état (H; U; S)LU dF
- si- n’est pas une fonction d’étaiW; Q) L1 oF




» Si F est une fonction d’état :
|- 2
U dF=F,-F, =AF

T

2
dU:UZ—U]_:AU

—J

1

dF est une différentielle totale exacte

o Le travail W et la chaleur @¢pendentlu chemin suivi; donc ce sont pas
des fonctions d’état.

2
[OW =W  etnon pas W, —W; ouAW
1

2
[0Q=Q etnonpas Q- Qp0uAQ
1

OW (ou dQ) est appelé différentielle inexacte




2.7.Reéactionchimique . Exemple:

@Cz"'6(g)+ @OZ(g) — @COZ@ @ H:0

a) Coefficients stoechiometriques (a, b, ¢, d ..dansune gacton chimique :nombres
précédant les réactantk dans I'écriture de la réaction-bilan.

b) Nombres stecechiométriqueg = coefficients stoechiometriques algébrisés :
- pour les réactifs(consommés dans le sens 1 de la reaction-bilgnhegatifs.
- pour les produits (formés dans le sens 1 de la réaction-bilap)positifs.

0 ver D Youl): (0

c) Rapport stoechiomeétrique des réactifs (noté R)

r = Nombredemolesdureactifl
nombredemolesdu réeactif 2

Si R = 2/7 : conditions stoechiom@tres.
Si R# 2/7 : le rapport est non steechiontgte, un des réactifs est en exces et
I'autre est en défaut. Le réactif en défaubppelé "réactif limitant".



d) Avancement de la réactiof(Ksi) rapporté a une équation-bilan explicitée

N, o = hombre de moles du reactant k a l'instant t = 0;
n,, = nombre de moles du reactant k a un instant t quelconque;

v, = nombre stoechiométrique (negatif ou positif) associe au réactant k.

Ny = N o T VE(D)

_nombre de moles transforméeSk,t ~— Mk,0 _ ANy

nombre stoechiometriquek Vi Vi
Exemple:on considere la réaction suivante :
1
1CHyg) + 20,5 — 1CO5+2H04,
Neo: 2 2 2 3
Ny 2—1¢ 2—2¢ 2+1¢ 3+2¢

Si: &>00 laréaction se produit dans le sens 1

Si: & <0l laréaction se produit dans le sefis




3. EQUATION D’'ETAT DES GAZ PARFAITS.

3.1. Loi d’Avogadro.
A température et pression constantes, le nombleemoles de gaz contenu dans un volum

donné est le méme quel que soit le gaz :

V O nombre de moles@ P et T constantes)

: n .
concentration du gaz\7 constante, a T et P constantes

3.2. Loi de Boyle.
A température constante (conditions isothermes), le produit PV d’'une quantité fixée d

est constant pour de nombreux gaz. Toute augmentatiBrpdeduit une diminution de V,
tel que PV reste inchangé.

PV = constante, a n et T constants

10



3.3. Loi de Charles.
A pression constante (conditionshares), le volume d’'une gquantité camsé de gaz
augmente proportionnellementeavia température :

Volume
A .
Pression B

P,>P;

P;>P,

\

[

-273°C TempératIJre

Pour des pressionssuffisammentfaibles, ce comportemenest observeépour tous les
gaz.Le volume est directement proporinel a la température ¢ est-a-dire :

X =constant
T

T (K) = T(°C)+ 273
11
Kelvin



3.4. Equation d’'état des gaz parfaits (idéaux)

Les gaz qui obéissent aux 3 lois précéderesdit « parfaits ».

La combinaison de ces lois donne :
PV

—_—_=constante= R

NnT

La constante est appelée « constante des gautpart (symbole R)
R = 8,314 J.KL.mol™?

Un tracede lapression erionction du volume
a tempeérature constant® = nRT/Vs'appelle
un isotherme et possede l'allure d'une

hyperbole, puisquec’est une fonction de la

forme f(x) = constante/x.

Pression (bar)

10
5K
100 K
0 : —
0 20 40

Volume molaire (L.mol™)

12



3.5. Mélange de gaz, pression partielle.
Soit un mélangede plusieursgaz, contenudansun volumeV, placéa une tempeératurel et

soumis a une pression P. On ngtke nombre de moles du gaz

Par définition, la pression partielle du castituant i du melangeP; ,
est la pression qu’exercerait le gas'il était seul dans le récipient.

Dans lecas degaz parf#ts, la pression total@xercégrar unmélangeestégaleala somme des
pressionspartielles des constituants.C’est la loi de Dalton, qui est une conséquencale

I’équation de gaparfaits, pour laquelléétat d’'un gazne dépend qudu nombre denolécules,
et non de leur nature chimique :

Nn,RT
P :anT _ P2: 2
1 N, ’ V
+
5 _ NowRT _ (n1 nZ)RT _ anT+n2RT Cb4p
totale \V v V. v 1 "2
Dansle casd’'un mélangede plus de deux gaz parfaitsou X; estla fraction molaire du
constituant du melange : . B A
n.RT nRT _RT i —_ i —y||d'o0: P =_1
p="i"0 [P =2R =2 =Ry p ==y |doUs B =ch- o
Y | i Vi 12N Mot i |
|

13



4. TRAVAIL W : Energie produite par le déplacementrdbbjet soumis a une force
4.1. Définitions: W n’est pas une fonction d’étatTravail = force x distance

P Pistonde surfaceS qui sedéplacesur unedistancedl sous
—F lactionde F (Force = Pression x Surface)

OW|=|F.d|= |Poyi - S. dl| =Py dV|
Travail échang

Si le volume’\y

I

compression

I

dvV <0

Si le volume /1

dilatation ou détente

|

dv >0

. le systeme gagne ou recoit de I'énergie mécanique

= W/ 0 dw>o

OW= - P...dV

ext -

. le systeme perd de I'énergie mecanigque gaz pousse le piston)

-\ \x [1 OW < 0 (Travail fourni par le systéme contre la
force exercée par le milieu extérieur)

dVv 14

OW= - P

ext -




4.2. Travail lors d’une transformation reversible (transformation au cours de laquelle tous
les états intermédiaires sont définis).

Exemple détente reversiblesotherme d'un gaz idéal (Tcte)
Etat1:P;; VT
Etat2 : Py ; Vo, T
PV=nRT

A Détente: B >P,; V,>V;

OW,,, =P .dV

Wigv1,2=—[ PdV=—-[ nRT—
Vs VA v
Vagv V
-V =-nRT[ —=-nRTLn=2
v, v Vq
La valeur absolue du travail
correspond a l'aire grisée. W - _nRT Lnﬁ

rév.1-.2 —

Vl 15




4.3. Travall lors d’une transformation irréversible (spontanee).
Exemple détente irréversiblisotherme d’'un gaz idéal (Tcte)

Variation brutalede P : P, < P; : desl'instant initial la pressionextérieureestégalea P, et
pendant la transformation le gaz travaille contre cette pression.

P A
Etat1: Py, V, T
e Etat 1 Etat 21 Py Vy, T
PV = nRT
P Variation brutale de P : P, < P,
S | > ® Etat 2
|
E E Wirev.1.2 = ~P.dV
{ |
| > V2
v v Vv _
La valeur albsolue du travail est é . a l'ai iSé Wirrév.1_>2 - IPZ'dV
gale a l'aire grisée| V1 \
cte
P, V, Py —
Wirrgv.1.2 =~ Po[V3 - Vl]l
P2 V2 : P a I'état d'equilibre 2 : P= constante
La détente s’effectue contre la pression 16

extérieure B qui est constante



Détente isotherme

P
P, [-—-- Etat initial (1)
irréversible _
P, f-—————-- p— Etat final (2)
| |
i (b) |Wirrév.| =D i
| ' > \/
Vl V2 |Wrév.| =at b

La valeur absolue du travail fournirpa systeme au milieu extérieur sgpérieur
dans une transformation réversilal celui fourni lors d’'une transfoation irréversible.

|rrév.| ‘

W] > W,

17



5. CHALEUR OU ENERGIE CALORIFIQUE Q.

5.1. Définition.

La chaleur Q, ou énergie calorifique ou thermique, échangéeest I'énergie en
mouvementdont I'écoulement sefait d’'un milieu chaud vers un milieu de plus basse
température.

5.2. Expression.

La chaleurrecuepar un systeme(> 0) peut provoguerune variation de sa température.
Relation de proportionnaditentre la chaleur geie 8Q et la variation de tengmature dT:

Pour 1 mole :0Q = C dT
Pourn moles :0Q = n C dT

C : capacitecalorifique molaire d’'une substance= quantité de chaleurqu’il faut
fournir a 1 mole d’'une substance pour élever sa températdrdatge.
C s’exprime en J.moL.K™1

18



D’ou : — —= capacite calorifiqgue molaire

orT
(O / \ _bQU
Q !

a P constante l a V constant
T 3\
Qp = [nCpdT
aP=cte— 1 il Quantité de chaleur nécessaire pour faire varier
T, T,a T,la température de moles de substance.
Qy= [nC,dT
av=ct —4*4 T /

de

La capacite calorifique molai©, ou C,, d’'un corps puchange avec la température
suivant une loi de la formeC =a + bT + ¢ + ...

Exemple La capacité calorifique a Pcte= 0,1 bar de CQ) est :

_ 1
Cp= 44 + 9.10°T - 9-10+5?z

Unités de C : J.motl.K™1 19



6. PREMIER PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE.

6.1.Energie interne U d’un systeme.
U = somme de toutes les énergies du syste(obaleur, travalil, ...).
En thermodynamique, on ne peut pas calculer U. On peut seulement calculer sa Ydia

dU=8Q+dW O AU=Q+W

« 18" énoncé : U est une fonction d’état

A

<l

B

AU=U,-U, =Qu+ W,o=Qg +Wjs

Q : Chaleur mise en jeu au cours de la transformatiem 1 2
W : Travail mis en jeu au cours de la transformatieti# 2
AU ne dépend que des états initial et final et non du chemin parcouru. g



6.2. 2ZMeénoncé du & principe : « principe de conservation de I'énergie

* Pourun systemeisolé qui évoluede I'état 1 a I'etat 2 (pasd’échangede chaleuret de
travail avec le milieu extérieur) :

u,=u, U AU=0L] Q+w=0

e Pour une transformation cyclique (qui rameéne le systeme a son état initial : +» 2

Q=0etW=0
L] AU=0

 L’Univers est un systemeolé (puisqu’il n’existe pas de milieu extérieur) :

= constante
=0

Uunivers

- Enoncé 2 du ®' principe
[ AU PHNEID

univers

21



Exemple

_ o _ Lo a chaque
* On consi@ére la transformationé&versible dun gaz parfait (idal) 1 — 2 —> 1} instacr}ln
ou 1& 2 PV = nRT

Vv
Travail réversible: Wy_ , =—-nRT LnV2
1

. . V
Travail réversible: W5 _ ;== nRT LnV— =-Wp_ o
2
Wi o=~ W,

Comme :

AUcycle (1-1) =0=

cycle Qcycle

e 0= (W, +W,_ )+ (Q_,+Q,_ )U |Q ,=OQ,_,

22



6.3. Loi de Joule : a T constanteAU ,, nartait = 0.

EXPERIENCE DE JOULE : Sion laisse se détendre un gaz parfait dans un récynilenion
n'observe aucun changement de température.

Description du systeme constitué par les deux ballons 1 et 2 :

« Etat initial : Volume total = \{ + V,. DansV, il regne une pression P
Dans Y/ il regne une pression, B 0 (vide).

« Etat final (apres la détente) : Volume total (inchangé), =W,
La pression finale dans, ¢t V, est la méme =,

23



or AU=Q+ W

- Le travail W effectué est nul:
- la détente se fait contre une pressigmile
- le volume total reste inchangé

- Puisque I'on observe aucun changement de la température du bain, I'expansion se fait

changement de I'energie thermique du systentg= C(T; —T)) =0, car . = T,

L’énergie interne d’un gaz parfait ne dépend que de la température.

AU = 0,lors de n'importe quel processus isotherme.

gaz parfait

6.4.Chaleur échangee au cours de transformations a volume constant,{{bu
a pression constante (Q) .

6.4.1. Transformation a volume constant. V,
Dans toute transformation : AUg reme= Q + W = Qy — [PdV
Vi

Comme le volume du systéme est constaptHV,) :dv =0 L[| |Q, =AU

La chaleur échangée lors d’'une transformation &olume constant:
Qy = variation d’énergie interne AU. 24




6.4.2. Transformation a P =cte(c’est le cas dans la plupart des réactions chimiques).

g —> ()

V,
AU :UZ_U].:QP_ IPdV (P = cte)
vy
U,—- U, = Qp— P[V,— V] D'ou: Qp = (U, + PV,) — (U + PVy)

On introduit une nouvelle fonction appelé&rthalpie » : H
H=U+PVDO Qp=H,-H; =AH

La chaleur échangée lors d’'une transformation @ression constante
Qp =AH = variation d’enthalpie

_ _ AH < 0 : exothermique
= H,-H, =AH
Qe =H,~H, { AH > 0 : endothermique

25




6.5. Relation entreAH et AU (ou entre @ et Q).

EED—EED

(Hy; Uy (Hy: Uy)

H,=U; + PV, (1)
H,=U, + PV, (2

(2)- (1) :Hy, = Hy = (U= Uy + (PV, - PV)y)
AH =AU + A (PV)

Pour les réactions chimiquegn phases condenséésjuides ou
solides), en général A(PV) =PV, — PV, ~ O

[l AH=AU ou @=0Q,

26



/. ENTHALPIE DE REACTION AH.

7.1. Remarque.

Nécessité de bien définir I'état initial et I'état final < Température
- Quantités de matiere (nombre de moles
- Etat physique (solide, liquide, gaz)
- Pression, volume

symbole : signe® en expos «P =1 bar

7.2. Etat standard :Etat standard d’'un corps pur { - 'état physique le plus stable
* T = constante

Exemple a T = 298 K et sous P = 1 bar {F&)

L’état standard :

Dans le cas des gaz : Carbone C(solide) graphite
Etat standard & ] pression partielle (et non totale) = 1 bar OXygene O, (gaz)
Hydrogene H, (gaz)
Azote N, (gaz)
Chlore Cl, (gaz)

7.3. Enthalpie standard de réaction.

» Enthalpie standard de réaction: tous les constituants 1o
du syseme sont dans leurétat standard,; ] ArHO — a
% 0¢ P
27

» L’enthalpie standardA H° corresponda une variation
deé& de 1 mole;




7.4. Enthalpie standard de formation :AH®; (kJ.mol™).

 L’enthalpie standarde formationAH®; d’un compoé A est lavariation d’enthalpie de

la réaction deformation standard, aP =1 bar, dece composé partirde seléments
corps simples pris dans leur état le plus stable.

Eléments corps simples constitutifs du AR =AH 1
composé A » LA
Exemples :
1 AH°(H,O,, o
Ha@g) + 502 O 1 U HL0(q) D05 = — 286 kJ.mott
1 AH°(H,0O
H2(g) * 5 Og) U D o Ty H20() DH® 56 = = 242 kJ.mot!

1 AH°(C,H.OH,,
2 Cgraphite 3 Ha(g) > Oy DU DOEDO e C2H50H jig)

AH®,oq = — 278 kJ.mot?

28



AH®; d’'unéément corps simple :

 L’enthalpie standard de formatioAH®; d’unéément corps simple dans son
état standard desférence est nullatoute temprature.

A HO(O )
BH° corps simple O Oy(g) O O P8 - O2(g)

AH °T
C(graphite) 0
H2(g) .
O2g) .
CU(S) 0

29



L’ enthalpie standard de formatiorud compoé permet de comparer la stal@lde ce
compog par rapport seséléments corps simples.

Exemple
AH®,5gg (kJ.mol™)
A
227 'y CoH,
AH® 595 (CoH ()
92 N C,H,
TAfH 298 (C2H4(g)) ; _
0 $— 2 Clgraphite) + b Hyg Eléments corps simples
AH® 595 (CoHg(g)
| CHeg  CoHag CaHa)
AH® g8 | -85 52 227

L’éthane C,H, est plus stable que ¢4, et CH, 30



7.5. Calcul des enthalpies standard de réactidt}H°(T) a partir des enthalpies
standard de formation.

, . ArHO(T)
a Réactifs » c Produits
@ .
chemin (1)
> a;AH;, > CAfHj]
AC YAV i(T) s bl RILT@D
d — _ chemin (2) J -~ v
réactifs E T —— produits
simples

Loi de Hess: L’enthalpie d’'uneréactionestégalea lasomme denthalpiesle formation
des produits diminuée de la somme des enthalpies de formation des reactifs.

AcHEn = 3 cibiHim — 3 abiHim = 2 vidiHin
I I

Attention : a et ¢ : coefficients stcechiométriques (toujours positif$
v : nombres stoechiométriques : - négatifs pour les réactifs

- positifs pour les produits

~

31




Exemple: On considere la réaction suivante realisée dans les conditions standard a 29¢

AHgg
chemm (1
1 AH® 505 (CoHSOHiy) [ 32AA|f4H° 208 I:ng@)
+3 BH® 595 (05 () e ) fH" 208 (H20 (ig))
7
2C(gra) * 3H2(g) *5 O2(g)

H est une fonction d'étaty H®,,, ne dépend pas du chemin suivi
r' 298

AH® 1) chemin (07 &H (y chemin @ B ArH(m = ¥ GAtHim = 3 &iAHjT)
| I

AH® 598 = [2 AH® 555 (CO, () + 3 AH 595 (Hy0 ()] = [1 AH® 595 (CoH5OH i) + 3 AHC 595 (O )]

ArH(()T) = %VkAf HE(T)

AHC, 5= 2 (- 394) +3 (- 286)- 1 (-278)- 3 (0) =— 1368 kJ.mot

32



7.6. Additivité des enthalpies de réaction.

H est une fonction d’état : elle estindépendantelu nombreet de la naturedesréactions
intermédiaires.

(0]
Pour calculenH®° de : A [ [hI_DI -B

0] 0} 0]
On peut considérer une suite de réactiohd Tt - x ; X O My , B U M Ly

On peut alors construire un cycle

A He ?
A > »B
chemin (1) AH® =AH+AHS -AHS
AH°, AH°,
chemin (2)
v AH, b Y

33



Exemple On cherche a calculer I'enthalpie standard de la réaction :

HO
Clgraphitey* 2 Ha(g) 0 TP - CHyg)

a partir des reactions de combustion de Cl,), Hygy€t Cigraphite)

: 0
1A +X Oy 0 ToopaysiePes ey y CO2(g) + 2 H20jig)

AH®
Cycle : 1 298
C(graphit-el_) 2 Hz(g) ° : ; CH4(g)
chemin (1
+ Oyg) | +2 Oy
Acombl—I O(CH 4)
\ 4

A H° = A H° COxg + 2 HOyig)

chemin (1) —

ArH%98 = AcombH(C(gr)) +2 AcombH*(H2(g)) = AcombH*(CHy(g))

AHC 595 = [~ 393+ 2 (-286) - (- 890)] =— 75 kJ.mof* 34

chemin (2)



8. GRANDEUR DE REACTION ET VARIATION ENTRE 2 ETATS.

« Soit X° une grandeur d’'un systeme chimiquement en réaction (par exemple H°)
Considrons une transformation faisant passer leesyst: Etat 1 Etat 2

Dans les conditions standard on a :

0) 0) 0] 2 0) 2 bXOD 2 0) 0]
AXT o =X5-X{=[dX® = E% d€ = [AX°dE = A X°E
1 1 P 1

\_Y_/
A X

Dans le cas d'une enthalpie standargq AH°; ,=H%,—H° =AH°.&

¢ : nombre de moles transformées au cours de la réaction

Exemple : Calculer la variation d’enthalpdH° accompagnant la combustion totale de 0,3
mole de benzene sachant que I'enthalpie standard de la « réaction » de com\itStion
benzene est égale-d83268 kdnol L.

pAHO=A HC & | AHY = 03.AH" =-980 kJ

35




9. INFLUENCE DE LA TEMPERATURE SUR LES ENTHALPIES DE REACTION

(Loi de Kirchhoff).

JA
aA+bBO L

H

-cC+dD aT ; P=cte

On cherchea calculerArHoT2 de la mémereactiona la températurerl, (T, # T,), les autres
parametres (pression, états physiques) restant constants.

Construction d’'un cycle :

AHY .
aA+bBOT [} -cC+dD aT

To

[|aCR(A) + bCR(B)| . dT

T

A

v

chemﬁl (2)

chemin (1) >

v

T2
[|cCP(C)+ dCA(D)|. dT
Ty

AHT, = ?
aA+bBO D M ~cC+dD A%
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o —_ o
ArH cheminl™ A H chemin2

.
D'ou: AHT, = j aCB(A)+bc%(B)] dT +AHT, + f ccB(C)+dCB(D)] dT

1>

AHT, = AHT, + j{[ -laC3(A) +bC%(B)]} dT

0 o 12
ArHTZ :A IZVkCPk dT
1

Si dans le domaine de tempoerature 0 0 0
étudié (T, —> T,), les C sont ArHT2 :ArHTl t ZVkCP,k[TZ_Tll
constantsL] on peut alors ecrlre K
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10. ENERGIE DE LIAISON (COVALENTE).

10.1. Définition.

L’énergie d’'uneliaison covalentestl’énergie libérée (donc <0) aucours dda formation de
cette liaison. Elle corresponda I'enthalpie de formation d’une telle liaison a partir de deux
atomes supposes isolés (a I'état gazeux). Elle se Ag#: dans les conditions standard.

10.2. Molécules diatomiques.

Exemple
An+B, OFAmM_ A-B
- N *—o
@ * Bo A8 Hg * Hig D0 E - Hyg) He—eH
— gaz - ~ o ' H-H ———
atomes gazeux atomes gazeux gaz
AH® Ly = - 432 kJ.mol?

10.3. Molécules polyatomiques.

« L’énergie de liaison de deux atomesB\dépend de I'environnement de ces atomes.

H
o, . . N |
Ainsi I’énergie de la liaison €H n’est pas exactement la méme d&ms-CI:—H et dans
H H
H—(IZ—OH On utilise alors des tablelis&nergies moyennes.
H
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» L’eénergie de liaison dépend de l'indice de liaison :
Ec-c) =347 kJ.mol* ; E ., =612 kJ.mol*

Dissociatbon

T
. A(g) + B(g) [l lﬁ\-@ﬁo—» A - B(g) A - B(g) [] ﬁp@éﬁﬁ — A(g) + B(g)

DAgis’ (a-g) > 0

Ens OU AH® 5 5 = Dy dH% ap)

10.4. Détermination desénergies de liaisons.
On cherché calculer #énergie de la liaison OH dans®. On donn& 298 K en kJ.mot :
Afl_lo(eau,liq) = - 286 ;AvapHo(eau) =+44; E(H—H) =-432; E(O:O) =-494

2 E_ O
2H(g) * O(q) © H)) >H/ N\ 2 Bony = Ey- —H) +1/2 E(o =0)
1/2 Chemin (1) H(gaZ) +AfH 298(eau, liq) AvapH (eau)
O= o
E i) | j DapH eau) O Egyy = 12 [Eypy + 112 Bgo,
Chemin (2) ﬂfH 298(eau,|iq)+AvapH (eauﬂ
1 AH®59g(eau,lig
- H 5O
H2(g) +5 O2g) J’ 2~ (liq) Eon = AHo.) = — 461 kJ.mof
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10.5. Calcul dune enthalpie de gaction a partir des énergies de liaisons.

ECEC + 2EC—H T Y

T

AH o ?

H-C=C-H +2H, ——— H—C—C—H
@A (9 ® Chemin (1) ! !

2B}y

—N—

2C + 2H + 4H
© @ ©

atomes gazeux

AH°
AH" g5

chemin(1

=AH

chemin(2)

= ~Bec— 2By —2 O+ Eo e

=4 Byt E B~ 26,
= 4(-414) + (347)~- (-837)~- 2(-432) =- 302 kJ.mot*
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11. ENERGIE DE RESONANCE.

Exemple: En utilisant les énergiesdes liaisons ci-dessouscalculer I'enthalpie standardde
formation AH® du benzeéngg) en supposantjuele cycle comprendtrois liaisonsC-C et trois

liaisons C=C (formule de Kékulé).
Comparer avec la valeur expérimentale (rédijel)® benzene (g) = 83 kJ.md|

Energie de liaison C-H C-C C=C H-H sublimation du graphite :

° = 1
kJ.mol-1 14 347 -612 432 | oo = T8 K mol
H H
AH° du benzene
6 C(graphite) +3 H2(g) f > » H H
Chemin (1
& H H (g)
6 DgypH® () 3 Eq_y
6EC—H+3EC:C+3EC_C

6 C(g)i6 Hg)

atomes isolées (gaz)

ArHo(chemin 1) = ArHo(chemin 2)
AfH (benzéne): 6AsubH © -3 E|—|—H +6 EC—H +3 EC:C +3 EC—C
I:I AfHO(benzéne, calculée): 243 kJ.mof* > AfHo(réeIIe) = 83 kJ.mor? 41



AH®

A kJ.mol-!
243 A @ : 3 doubles liaisons C=C localisés (formule de Kek
A1‘Hocalculée Erésonance
83| A 4 . les 6 et sont délocalisés sur tout le cycle
AfHoréeII(¢
0 6 Clgraphite) T 3 Ha ()

AH® carcutse)™ BH® reelie)

[] La molécule de benzéne est plus stable que ne l'indique la formule de Kékulé.

L] Cette formule ne repsente pas correctement la structéleetronique de gH,.

[] Les 6 éectronsTtt ne sont paslocalisgs deux a deux entre 2 atomesC, mais sont
délocalises sur lensemble des 6 liaisons-C.

Energie de résonance AH® ¢qe — AH®

(calculée)

=83- 243

=160 kJ.mol? O |E ¢sonanck=160kJ.mol™*
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