CHAPITRE III
Premier principe de la thermodynamique - Thermochimie

1. OBJECTIFS DE LA THERMODYNANMIQUE.

La thermodvnamigue repose sur deux notions, I’énergie et I'entropie,
introduites a4 I'aide de deux principes gui sont des affirmations
déduites de I'expérience.

1.1. Premier principe.

- Etudier les transferts d"énergie, chaleur (Q) et travail (W), au cours
des réactions chimigues.

- Déterminer () et W dans des conditions données.
1.2. Deuxiéme principe (chapitre I'V).

- Prévoir I’évolution d*une transformation de la matiére.
2. DEFINITIONS.
2.1. Notion de systéme en thermodynamique.

* une quantité de matiére dans un ballon
Le systéeme : le milieu étudié { *un milieu réactionnel
* un organisme vivant
* eIcC...
Univers

Le milieu extérieur : le reste de I'Univers

2.2, » Systeme fermeé = aucun échange de matiére avec I’extérieur, échange

d’énergie possible.
» Systéeme isolé —> aucun échange avec I'extérieur (ni matiére; ni énergie)

2.3. Convention de signe. <0
Extérieur

=0

- I'énergie regue par le systéme est positive
- Iénergie foumie par le systéme est négative

2.4 Etat d'un systéme.
Un systeme est caractérise par des variables d'état : P, V. T, nombre de moles n.

densite 4. etc__.
- variables extensives = proportionnelles a la quantité de matiere (V, m, énergie ...)

- variables intensives — indépendantes de la quantité de matiére (P, T.d ..)

Etat d équilibre thermodynamique —> les variables d état sont invariables

(constantes) en tout point du systéme.



2.5, Transformation d’un systéme.

(van) — (avan)

Etat1 Etat 2

Transformation isotherme - se faita T =cte
" isobare  :sefaitaP=cte
" 1sochore :sefmtaV=ct
2.3.1. Transformation adiabatique : sans échange de chaleur.
2.5.2. Transformation réversible => le systéme est a I'équilibre a tout instant du processus.

Succession d’une infinite
d’états d’équilibre

La transformation se produit d’une maniére lente

Exemple : Balance de précision supérievre a 1 g - e =
On peut amener le systéme de 1'état d’équilibre 1 a

A I'état d’équilibre 2 en ajoutant successivement 1 g

\%&/ u \%}/ sur chacun des 2 plateaux et ceci 1000 fois de suite.
La sensibilité de la balance n’est pas suffisante =

la balance parait en équilibre chaque fois que la
Etat1 Etat2 différence de poids entre les 2 plateaux est de 1 2.
1 kg sur chague 2 kg sur chague
platean plateau

2.5.3. Transformation irréversible —> transformation spontanée. naturelle.
On ne peut pas I"arréter, ni1 I'inverser.

2.6. Fonction d’état.
Fonction F dont la vanation au cours d une transformation ne dépend que des états
mitial et final et non du chemin suivi. Exemple : P. V. T __

Chemin a

Cht"‘i" b

Chemin ¢

AF = remjhnl

AF =F, —F; quel que soit le chemin suivi : a. b, ouc.

-F

€tat initial



AF est indépendant de la maniére dont la transformation est effectuée (réversible ou
irréversible).

Attention : - si F est une fonction d’état (H: U: S) = dF
- si F n’est pas une fonction d’état (W; Q) = &F

* S1 F est une fonction d’état :
2 s

dF:Fl—F‘leF dlﬂ.=l-‘2—l?1=AlT

dF est une différentielle totale exacte

* Le travail W et la chaleur Q dépendent du chemin suivi; donc ce sont pas
des fonctions d’état.

2
[8W =W etnonpas : Wr —Wj ou AW
1

]’8Q=Q etnonpas : Q) — QpouAQ
1

OW (ou 8Q) est appelé différentielle inexacte

2.7. Réaction chimique. Exemple -

1
— L+
@CzHﬁfg} @02@} — @CGE{,E} @Hzc‘m

a) Coefficients stoechiomeérrigues (a, b, ¢, d ...) dans une réaction chimique - nombres
précédant les reactants & dans I"écriture de la réaction-bilan.

b) Nombres steechiométrigues v, = coefficients steechiométrigues algébrisés :
- pour les réactifs (consommes dans le sens 1 de la réaction-bilan) : vy négatifs.
- pour les produits (formeés dans le sens 1 de la réaction-bilan) - v_positifs.

c) Rapport steeclhiomértrique des réactifs (noté R) :

R= nombre de moles du réactif 1

nombre de moles du réactif 2

51 B =2/7 : conditions steechiomeétriques.
S1 R # 2/7 : le rapport est non steechiomeétnique, un des réactifs est en exces et
T'autre est en défaut. Le réactif en défaut est appelé "réactif limatant”.

d) Avancement de la réaction £ (Ksi) rapporté a une équation-bilan explicitée.
1, , = nombre de moles du réactant k a I'mstant t = 0;

n, , = nombre de moles du réactant k a un nstant t quelconque:

v, = nombre steechiométrique (négatif ou positif) associé au réactant k.



Dy = Dyco + V(D)

nombre steechiométrique Vi

E= nombre de moles transformées _ nEL= g 5 Ank

Exemple: on considere la réaction suivante :

—
1CHy,, + 20y, ‘_1 1 COy,, +2HyOy,

L) 2 2 2 3

n,: 2-18 2-28 2+18 3428
S1: & >0 = la réaction se produit dans le sens 1
S1: & <0 = la réaction se produit dans le sens —1

J.EQUATION D’ETAT DES GAZ PARFAITS.
3.1. Loi d’ Avogadro.
A température et pression constantes, le nombre 1 de moles de gaz contenu dans un volume
donné est le méme quel que soit le gaz -

V o= nombre de moles (a P et T constantes)

. b .
concentration du gaz = constante, a T ef P constanies

3.2. Loi de Bovle.
A température constante (conditions 1sothermes). le produit PV d'une quantité fixée de gaz

est constant pour de nombreux gaz. Toute augmentation de P produit une diminution de 'V,
tel que PV reste inchangé.

PV = constante, a n et T constants



3.3. Loi de Charles.
A pression constante (conditions 1sobares), le volume d une quantité constante de gaz
augmente proportionnellement avec la temperature :

Tcrh!.me
] Pression Py
Pl ::’P]
/ it
-273°C Tempél'ar:u'e

Pour des pressions suffisamument faibles, ce comportement est observé pour tous les
gaz_ Le volume est directement proportionnel i la température T. ¢’ est-a-dire :

v
—=constante

T(K) = I(°C) + 273

|

Eelvin
3.4. Equation d’état des gaz parfaits (idéaux).
Les gaz qui obéissent aux 3 lois précédentes sont dit « parfaits ».
La combinaison de ces lois donne :

V
P—=consmme =R

nT

La constante est appelée « constante des gaz parfaits » : (symbole R)
R =8,314 J.K Lmol!

10

Un tracé de la pression en fonction du volume
a température constante : P=nRT/V s’appelle
un 1sotherme et posséde I'allure d'une
hyperbole. puisque c’est une fonction de la
forme f(x) = constante/x.

400K

K

00K
1K

Pression (bar)
h
1

0 20 40
Volume molaire ('L.mol‘l)

3.5. Melange de gaz, pression partielle.
Soit un mélange de plusieurs gaz, contenu dans un volume V. placé i une température T et
soumuis 3 une pression P. On note 7, le nombre de moles du gaz i.

Par définition, la pression partielle du constituant 7 du mélange, P; |
est la pression gu’exercerait le gaz i 5°il était seul dans le récipient.




Dans le cas de gaz parfaits, la pression totale exercée par un mélange est égale a la somme des
pressions particlles des constituants. C'est la lot de Dalton, qui est une conséquence de
I"équation de gaz parfaits. pour laquelle 1'état d un gaz ne dépend que du nombre de molécules,
et non de leur nature chimique
RT
_ anT _ Pg _ n,
1 7y ’ v
~RT _ (1:1:L —le)RT _ n RT n_RT

v v v Vv -

Dans le cas d'un mélange de plus de deux gaz parfaits o ¥, est la fraction molaire du
constituant 7 du mélange :

Piotale =

. P Il.
n.RT n.RT ET n1 T don:P=—L P
P=li T P =EB =Tl —=rg)=sdoygl(dot s B=og- Prog
1y itV v Esy Py O
1 =
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4. TRAVAIL W : Energie produite par le déplacement d un objet soumis a une force
4.1. Définitions : * W n’est pas une fonction d’état » Travail = force x distance

—

. +=P_, Piston de surf: ! - i dl sous
) i e on de surface S quu se déplace sur une distance d/ sous
Pin / / F l'action de F (Force = Pression x Surface)

M
gm |5\\I=lf.d1|=|P'm..S.qn=]Pm.d\‘l
& Travail échangé
Si le volume \ : le systéme gagne ou recoit de I’énergie mécanigue

compression m W f = OW=>0

I

dV <0 W= -P_.dV

Si le volume ﬂ : le systéme perd de I’énergie mécanigue (le gaz pousse le piston)

dilatation ou détente| mmp W \y = OW < 0 (Travail foumi par le systéme contre la
I force exercée par le milieu extéreur)

dV =0 OW=—-P_ .dV




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

Exemple : détente réversible 1sotherme d un gaz ideéal (T = cte)

Etatl1:P;:V:T
Etat2:P,:V,:T

PV=nRT
P A - -
t Détente : Py =P, : V, >V,
Etat 1
81"‘-qi"rli‘r. =-P.dV
-I;Il'rl 19'2 d‘l’r
Wréfv.l—ﬂ == [ PdV =- [ DRT?
yEtat 2 Vi v
Vagv W
: v ——nRT [ —=-nRT Ln—2

La valenr abselue du fravail
correspond a aire grisée.

-

i

v
“?Iév.lﬁz =—nRT ]-_,111';'.‘—__2
1

4.3. Travail lors d une transformation irréversible (spontanée).
Exemple : détente uréversible 1sotherme d’un gaz idéal (T = cte)

Vanation brutale de P : Py < Py : dés I'mstant imtial 1a pression exténieure est égale a P, et
pendant la transformation le gaz travaille contre cette pression.

P '
Etat1:P,V,, T
P Etatl Etat2:P, V,, T
PV =nRT
P. Variation brutale de P : P, <P,
g » ® Etat 2 :
i i Wi 10 = —P.dV
! ]
I -
. - %)
\ \ g )
L ; A ; " Wirrév 152 = — -I-PE-dT”
La valenr abselue du mravail esr égale a Paire grisee. | ) =
v x cte

P, V, % P,

P. V, P.
2 V2 ] 1

Wirrev 12 =— P [Vo -W]

a I'état d’équilibre 2 : P, = constante

La détente 5 'gffectue contre la pression
extérienre P qui est constante



Détente isotherme

P
a
Py |- Etat initial (1)
L
irréversible )
P, b————— Etat final (2)
- |
(B) Wiz | =D |
| e
e v, ) (Wsl=a+h

La valeur absolue du travail fourni par un systéme au milieu exténieur est supérieur
dans une transformation réversible a celu fourni lors d'une transformation wréversible.

[Wes| = W

irrér, |

5. CHALEUR OU ENERGIE CALORIFIQUE Q.

5.1. Définition.

La chaleur Q. ou énergie calorifique ou thermique, échangée est I'énergie en
mouvement dont I’écoulement se fait d’un milieu chaud vers un milieu de plus basse
température.

5.2. Expression.

La chaleur regue par un systéme (> 0) peut provoquer une vanation de sa température.
Relation de proportionnalité entre la chaleur recue 8Q et la vanation de température dT -

Pour 1 mole: 0Q = C dT
Pour nmoles : 0Q =n C dT

C : capacité calonfique molaire d'une substance = quantité de chaleur qu'il faut
foumir a 1 mole d’une substance pour élever sa température de 1 degré.
C s’exprime en J mol T K1

I

Dotz €= — capacité calorifique molaire
<
= [92 N CV:(@J
dT aT )y

a P constante l a V constant



g5
Qp=/nCpdT
aP=cte——2 T Quantité de chaleur nécessaire pour faire vaner de
Ts T;a T, la tempeérature de 7 moles de substance.
Qy = .[.n CydT
aV=e —2 T

La capacité calorifique molaire Cp ou C,- d'un corps pur change avec la température
suivant une loi de la forme : C=a +bT + ¢T>+ ...

Exemple : La capacité calonifique a P = cfe = 0.1 bar de CO,, est
% 1
Cp= 44 + 910°T - 9.10*5?
Unités de C : J.mol LK}

6. PREMIER PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE.

6.1. Energie interne U d’un systéme.
U = somme de toutes les énergies du systeme (chalewr, ravail, ...).
En thermodynamique. on ne peut pas calculer U. On peut seulement calculer sa variation AU.

dU=8Q+8W = AU=Q+W

« 17 énoncé : U est une fonction d’état

A

tat initial
(1)

Etat final
(2)

AU=TU,-U;=Q, +W,=Q+ Wy
Q : Chaleur mise en jeu au cours de la transformation 1 —» 2

W : Travail nus en jeu au cours de la transformation 1 —» 2
AU ne dépend que des états initial et final et non du chemin parcouru.

6.2. 2°™¢ énoncé du 1% principe : « principe de conservation de ’énergie ».

* Pour un systéme isolé qui évolue de I'état 1 a I'état 2 (pas d'échange de chaleur et de
travail avec le milieu exténeur) :

U=U, = AU=0=>Q+W=0

* Pour une transformation cyclique (qui rameéne le systéme 3 son état initial - 1 —w 2 —» 1) :

Q=0et W=0
= AU=0




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

U ppiver: = COnstante

= AU pgiyers =0

: Enoncé 2 du 1* principe

Exemple -
- g . . X e a chague
* On considére la transformation réversible d'un gaz parfat (1déal) 1 —» 2 —* 1 } instant
ou lg*2 PV=nRI

: : v
Travail réversible - Wy_,, =—nRT Ln—=

Vi
o Vi
Travail réversible : Wy_,; =—nRT Lu? =—Wi_2
2
Wi=-W,,

Comime :

AU e 11y~ 0= W + Qe

- 0=(W;_,+W, D+(Q .,+Q: )= |0 .=0OQ,_,

6.3. Loi de Joule : a T constante, AU, 0.

gaz parfadt =

EXPERIENCE DE JOULE : Si on laisse se détendre un gaz parfait dans un récipient vide, on
n’observe aucun changement de température.

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

« Etat initial : Volume total =V, +V,. Dans V. 1l régne une pression P;.
Dans V5. il régne une pression P, =0 (vide).

* Etat final (aprés la détente) © Volume total (inchangé) =V, +V,
La pression finale dans V, et V, est la méme =Py .

a AU=Q+W

- Le travail W effectué est nul :
- la détente se fait contre une pression P, nulle
- le volume total reste inchangé

10



- Puisque 1'on observe aucun changement de la température du bain, 1'expansion se fait sans
changement de I'énergie thermuque du systéme : Q=C(T;-T) =0, car T,=T,

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

AU,,; partait = 0. lors de n’importe quel processus isotherme.

6.4. Chaleur échangée au cours de transformations a volume constant (Q-) ou
a pression constante (Qp) .

6.4.1. Transformation a volume constant. A .
Dans toute transformation : AU, ime =Q+W = Qy — [Pay
3 Y

Comme le volume du systéme est constant (V, =V,) :dV=0 = | Q=AU

La chaleur échangee lors d une transformation a volume constant :
Qy- = variation d’énergie interne AU.

6.4.2. Transformation & P = cfe (c’est le cas dans la plupart des réactions chumiques).

Etat initial 3 FEtat final
(2)

W
AU=U, -TU;=Qp - deV (P = cte)
Vi

U, - U, =Qp— PV, —V;] Don : Qp = (U, +PV,) —(U; + PV))

On mtroduit une nouvelle fonction appelée « Enthalpie » : H
H=U+PV=Qy=H,-H;=AH

La chaleur échangée lors d'une transformation a pression constante
Qp = AH = variation d’enthalpie

AH < 0 : exothermi
Qp=H,-H; =AH exothermique
AH = 0 : endothermique

6.5. Relation entre AH et AU (ou entre Qg et Qy).

tat initial

3 tat final
(1) (2)
(H;[ ;I:1] (Hz . U:}

Hl = T"-]. + P].‘V]. (1}
H,=T,+P,V; (2)

(@)- () :Hy - H =(U,- Up+(@;V; - P1Vp

AH = AU + A (PV)

11



Pour les réactions chimigues en phases condensées (liguides ou
solides), en général : A(PV)=P,V, - P,V, ~ 0

= AH=AU ou Qp=Qy

7. ENTHALPIE DE REACTION A H.

7.1. Remarque.

Nécessité de bien définir 1"état mitial et I'état final : - Température
- Quantités de matiére (nombre de moles)
- Etat physique (solide. hiquide. gaz)
- Pression. volume

7.2. Etat standard : Etat standard d"un corps pur « I'état physique le plus stable
symbole : signe® en exposant W { P e
* T = constante
Exemple: a T=298 K et sous P =1 bar (10° Pa)

L’état standard :

Dans le cas des zaz - Carb?ne C(solide) graphite

Etat standard 3 T = pression partielle (et non totale) = 1 bar Oxygene 02 (gaz)
Hydrogene H, (gaz)
Azote N, (gaz)
Chlore Cl, (gaz)

7.3. Enthalpie standard de réaction.

* Enthalpie standard de réaction : tous les constituants SHO
ot % - 0
du systéeme sont dans leur état standard: = AH’ = [ )
P

* L’enthalpie standard A H® correspond a une variation a&
de & de 1 mole:

7.4. Enthalpie standard de formation : AH (kJ.mel ).

+ L’enthalpie standard de formation AF " d'un composé A est la vanation d’enthalpie de
la réaction de formation standard. 3 P = I bar, de ce composé a partir de ses éléments
corps stmples pris dans leur état le plus stable.

Eléments corps simples constitutifs du ARPr = Adl: 1 A
compose A » L
Exemples -
1 AH(HO, ) — N
Hg{g} + EOQ{g) fH 2 () * HEO{HQ_] ﬂlfH o8 T T 286 kJ mol !
1 AHYH,O
H?{g}+ EDQ(E} £ {Hg {gj} S HQD(g} .ﬁfHDEH =—242 kJ.l’.‘ElOl_l
1 A;HY(C,H,0H,))

2 cgﬂp]]ife +3 Hz(g} +E 02{3} + GEHSDH[]JIL]_}

AH®,, =— 278 klmol !

12



AF°r d'un élément corps sumple

+ L’enthalpie standard de formation : AH"} d'un élément corps simple dans son
état standard de référence est nulle a toute température.

' "Sngu:n-rps simple =0 Dzﬁg] HDE(g}]

AH T
gl:graphite:n g
ﬂll.'g] 0
2(g)
Clz{g} 0
Cu(ﬂ 0

» L’enthalpie standard de formation d un composé permet de comparer la stabilité de ce
composé par rapport a ses éléments corps simples.

Exemple :
AHP 395 (kJ.mol 7
A
227 y'y C,H,
a A% 595 (CoHy(g)
52 5 : C,H,
| TAH0s CHg) ,
0 +— 2 Cippphite=1—+ b Hy, Elements corps simples
A 595 (C:Hg(e)
-85 C,Hg
AH 0 | -85 52 227

s L’éthane C,Hg est plus stable que C,H, et C,H,

7.5. Calcul des enthalpies standard de réaction :S,HDm a partir des enthalpies
standard de formafion.

o AHm, .
a Reéactifs — > ¢ Produits
chemin (1)
o : o
Eaiﬂin(T) - Clﬂle(T)
S — chemin (2) xl_,f_.-a
tactifs 1
réactifs Eléments corps produits
simples

Lot de Hess - L enthalpie d'une réaction est égale a la somme des enthalpies de formation
des produits diminuée de la somme des enthalpies de formation des réactifs.

13



fﬁrH(()I‘) = E Ciﬂfﬂfm — E aiﬂ.fﬂ?m = %\’kﬁf}[ﬁﬂ—}
i i

Aftention : a et ¢ : coefficients stoechiométriques (toujours positifs)
v : nombres steechiométriques : - negatifs pour les réactifs

- positifs pour les produits

Exemple : On considére la réaction suivante réalisée dans les conditions standard a 298 K :

AH%g
1 CHOHyo+ 3 Oy ——)l 2 COyp + 3 H O
chemin (1)

1 AH®5g5 (C,H;0H, U 2 Aflzol% (COz(g))
¥ 39?18*":953 (gg ;:))\ *+3 A8 (10 i)

chemin (2)

7
ZC(gm) - 3H2(g) +502(g)

H est une fonction d’état : A H%,qg ne dépend pas du chemin suivi

A0 chemin (1) = ATy cheminy = AH(D = LeiAfHim — TaiAHm
1 1
AH 05 = [2 AHC 354 (CO; () + 3 AH®105 (H,0 ;)] — [! AH 598 (CHOH ) + 3 AH 505 (0y)]

A Hn =X vieAsHyn
K

AH35 =2 (- 394) + 3 (- 286) — 1 (-278) — 3 (0) =— 1368 kJ.mol !
7.6. Additivité des enthalpies de réaction.
H est une fonction d’état : elle est mdépendante du nombre et de la nature des réactions
intermédiaires.

Pour calculer A H® de : ALB

On peut considérer une suite de réactions - Aar—Hf;*X (X A,H] »Y - B A3 »Y
On peut alors construire un cycle
AHE?
A _ > »B
chemin (1) ﬁ].Hu :"':"-IHi]"' ﬂng _ﬁrﬂg
A T AH%
chemin (2}
X ‘SrHO:

Y



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

€y iy D Higpi S ooy
(graphite) T = *12(g) 4(g)

a partir des réactions de combustion de CH, . Hy et Cropie)

ionH 90g (A
1A+x O'_)(g) eomibiisfios 298( ) ' COz(g) +Z H'_’O(liq)
Cycle : ArH208

N
C(gmphitt) -

CO,.,, +2 H,0,
ArHodlam'n = ArHodlmin 2 2@ 2 (Hg)
A H%9g = At:omb.I'Io(C(gr)) +2 Acomb.HD(H.?(g))" Acomb.I'IO(CHa’,(g))
AH%50; =[- 393 +2 (-286) — (- 890)] = 75 kJ.mol !
5. GRANDEUE. DE REEACTION ET VAEIATION ENTREE 2 ETATS.

+  Soit X% une grandeur d un systéme chimiquement en réaction (par exemple H)
Considérons une transformation faisant passer le systéme - Etat 1 — Etat 2

Dans les conditions standard on a :

o o 0 Z 0 2 aXD 2 o o
AX]_p=X; X = [dX" =] dg=[AX"dE= A X" §
1 1 a'ti TP 1

r

Dans le cas d une enthalpie standard - AH% ,=H°-H% =AH°.E

£ : nombre de moles transformeées au cours de la réaction

Exemple : Calculer 1a variation d’enthalpie AH® accompagnant la combustion totale de 0.3
mole de benzéne sachant que 1’enthalpie standard de la « réaction » de combustion A H* du
benzéne est égale 4 — 3268 kI:mol L.

A=A H e |aH’ = 03.4H"=-980 W




9. INFLUENCE DE LA TEMPERATURE SUR LES ENTHALPIES DE REACTION
(Loi de Kirclihoff).

o

AH .
aA+bB——1 scC+dD aT; : P=cte

On cherche a calculer a’_‘-rHﬂTg de la méme réaction 3 la température T, (T, = T}). les autres
paramétres (pression, états physiques) restant constants.

Construction d’un cycle :

ﬂ'rH%l
AA+bB———cC+dD aTy
T r_"hi?mf?;;le T, . .
f[acg (A)+ bc%{a)] dT ] [cCp(C) +dCp (D)] .dT
Tl T1
chemin r’I! :
w w
HT, = ? _
aA+bB_—— 02 cC+dD aT,

AHC poming = AH cheming

T Tz
D'oic: AHY, =~ [ [aCB(A) +bCH(B)| dT+4,HY, + [[cCR(C)+dCED)| dT
h T T

I;
AHS, =AHS + | {[ccg(c‘.) +dCB ()] -[acB(a) + bc%.(E)]} dT
T

T;
arH%z = ﬂ.rHE’[l + ] Evkcf‘,__k dT
T

5i dans le domaine de température - - o
étudié (T; —> Ty).les C, sont AHt, =AHT, + 2V Cpy [T, - T4]
k

constants —> on peut alors écrire :

10. ENERGIE DE LIAISON (COVALENTE).

10.1. Definition.

L’énergie d une liaison covalente est I'énergie libérée (donc < 0) au cours de la formation de
cette liaison. Elle cormrespond a U'enthalpie de formation d'une telle liaison i partir de deux
atomes supposes 1solés (a I'état gazeux). Elle se note : AJH; dans les conditions standard.

10.2. Molecules diatomiques.

Exemple :
) EAB . A_ E ou
A(g]-_'-Bl{,g:l =48 . A-B H, .+ —_—ABY . H H+—H
2
‘—gfaz_’ (g H(E;' ,"_"L]HQH_H ‘—vfi}f
ptomes gazewx oo atomes gazeux gz
A-BTAMS AHg i = — 432 klmol !
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10.3. Molécules polyatomiques.

+ L’énergie de liaison de deux atomes A-B dépend de 'environnement de ces atomes.

H
. : - |
Ainsi I"énergie de la haison C—H n’est pas exactement la méme dans H—C—H et dans
H

H
H—(lg—'DH . On utilise alors des tables d’énergies movennes.

H
* L'énergie de liaison dépend de I'mdice de liaison
E ,=-347 klmol!: E ., =612 kl.mol?

E o Disseciation
A-B=< ; de la Hatson
A(E} +B(g]—}:’1—B(E} ;’-‘!L—Bl:

. s A +B
97 4 g ©*Be

Agi:H (4 5= 0
E, g ou ;'_"L,H:’m_m = _‘idisiHD{A—B]

10.4. Détermination des énergies de liaisons.

On cherche a calculer 1'énergie de la liaison OH dans H,0. On donne 4 298 K en kJ.mol !
AHC i = — 2861 A H =+ 44 Eg gy = - 432 Eg_q) = — 494

2E O — ;
:H(E}' —+ Dl:g} (0-H) ...H,* N 2 E(G—EI} = :El'ﬁ-? + 12 :E(0='0]' .
3 Chemin (1) H(gﬂl} + ‘ﬁlH 298(ean lig) + ﬁ1.a])I-I (eau)
E,:[{_I{j . j "Ij‘ano(ﬂI] = E{D—H}l =12 [E(‘EI—EI] + 12 E(O=CI]
j{cﬁ?s"%i.'r":ﬁ + AH® sogeantiq) T AvapH feam]
l L 79 | ean . )
Hag) +5 02 e E (o 1 = AH 0.5 = — 461 kJ.mol !

10.5. Calcul d’une enthalpie de réaction a partir des énergies de liaisons.

" B
=] 2
H-C=C-H+ ’H, Sl H— (l'—(:—H
Chemin (I l
@A @9 emin (1) H H
@

Ecc+2cq

Epg

2C+2H +4H
@ @ @

%_J
aromes gazenux

Ar}lochemimh = AAHochembxl'.’l
AH®5q

= —Ecac—2Ecu—2Equ T 6Ecu T Ecc

=4Ecgt+Ecc—Ecc—2Eyy

= 4(—414) + (-347) — (-837) — 2(—432) =— 302 kI .mol !




11. ENERGIE DE RESONANCE.

Exemple : En utilisant les énergies des liaisons ci-dessous. calculer I'enthalpie standard de

formation AH® du benzéne (g) en supposant que le cycle comprend trois hiaisons C—C et trois
liatsons C=C (formule de Kékulé).

Comparer avec la valeur expérimentale (réelle) AH® benzéne (g) = 83 kJ.mol 1.

Energie de liaison C-H C-C (=C H-H

sublimation du graphite :
kJ.mol-! 414 347 612 —4m ApHC ¢, graphitey = 718 kJ.mol!
H H
6 C i+ 3E ) AH® du benzénf S 5
Chemin (1) i - (g)
6 ApH() 3 Eiin
6Cy+6H 6E. +3E+3Ec ¢

atomes isolés (gaz)
A (cpemin 1) = ArHC (chemin 2)
AHC enzine) = 0 Al () 3 Eg g 0 Ec g +3Ecc +3Ec ¢
= AfHo(benz'me. calculée) — 243 kJ.mol ! > Agﬂo(n',ue) =83 kJ.mol !

o

&il kJ.mol!

243 A @ - 3 doubles liaisons C=C localisés (formule de Kékulé)

‘Iifﬂncikuhe Erisonance

83

b - les 6 e T sont délocalisés sur tout le cycle
Al
= sc +3H
(zraphite) 2(g)

AH® cutie) = A riene

= La molécule de benzéne est plus stable que ne I'indique la formule de Kékulé.
= Cette formule ne représente pas correctement la structure électromque de C;H,.

= Les 6 électrons T ne sont pas localisés deux a deux entre 2 atomes C, mais sont
Energie de résonance = AHC 0 — AH ey

délocalisés sur I'ensemble des 6 haisons C—C.
=83 243

= ©160 kJ.mol ! = |E . qpuee| =160 kImol !
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