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6. PREMIER PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE.

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

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

* 1°7 énoncé : U est une fonction d’état

A

<

AU=U,-U, =Q, +W,=Q,+ W,

Q : Chaleur mise en jeu au cours de la transformation | —» 2
W : Travail mis 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 systéeme isolé qui eévolue de I'état 1 a I’état 2 (pas d’echange de chaleur et de
travail avec le milieu extérieur) :

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

* Pour une transformation cyclique (qui rameéne le systéme a son état initial : | —» 2 —» 1)

Q=0et W=0
= AU=0

* L'Univers est un systeme isole (puisqu’il n’existe pas de milieu extérieur) :

= constante
=)

Uunh‘ers
= AU

: Enoncé 2 du 1*" principe

univers




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

Etat initial
(1)

) Etat final

(2)
Vs
AU=U, -U; =Qp— [PAV (P = cte)
Vi
U,-U,=Qp-P[V,-V,] D’oir : Qp= (U, + PV,) — (U, + PV),)

On introduit une nouvelle fonction appelée « Enthalpie » : H
H=U+PV=0Q,=H,-H,=AH

L.a chaleur échangée lors d’une transformation a pression constante
Qp =AH = variation d’enthalpie

Q.=H, - H, =AH AH < 0 : exothermique
£ ! AH > 0 : endothermique




Transformation a température constante-Loi de Joule
W=-[,, V2 P dV

Si le gaz est parfait : PV=nRT = P=nRT/V

Il sensuit : W=-nRT| dV/V  dot W= nRTLnV1/V2
T =constante = AU =0

W+Q=0 =Q=-W=nRT Ln V2/V1



6.5. Relation entre AH et AU (ou entre Q, et Q,).

Etat initial Etat final
CnD—> D

(H;;U,)) (H, : U,)

H,=U+PV, (1)
H,=U,+P,V, (2)

2)- (1) : Hy— H, = (U,— U)+(P,V, — P,V))
AH =AU + A (PV)

Pour les réactions chimiques en phases condensées (liquides ou
solides), en geénéral : A(PV)=P,V, - PV, ~ 0

— AH=AU ou Q,=0Q,



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

« L’enthalpie standard de formation AH®; d’un composé A est la variation d’enthalpie de

la réaction de formation standard, a P = [ bar, de ce compose a partir de ses elements

corps simples pris dans leur etat le plus stable.

Eléments corps simples constitutifs du
compose A

AHe, = AP,

p | A

{liq}] ; HEDl{liq}

Exemples :
I AH®(H,0
Hagg)+ 5 Oxg)
| A:H®(H,0,4,)
Hae) +502(g) ,
AH

°(C,H,OH

AH® 4 =—286 kJ.mol™
Hy0 () AHP 4 =— 242 kJ.mol™!

-[qu]}

]
2 Cgraphite +3 HE':E} +E DE':E}

s C EHﬂD'Hl: ]iEI}

AH®, 5 =— 278 k].maol™!



L enthalpie standard de formation d'un composé permet de comparer la stabilité de ce

COMpOSE par rapport a ses eléments corps simples.

Exemple :
j"l" lalgg []"Lt]..m[]]_l}
A
227 ~ C,H,
A9 (CH, )
52 C,H,
AH® 95 (C,H )
0 $— aClgaphitey T * b Hy Eléments corps simples
AH®95 (CoHg)
| CyHg CHy, C,Hyy

A 04 | -85 52 227

ms L’éthane C,H est plus stable que C,H, et C,H,



7.5. Calcul des enthalpies standard de réaction ﬂ,]["m a partir des enthalpies
standard de formation.
. AH®
a Reactifs » ¢ Produits
chemin (1)

?aiﬂ.fH}:'(T) o ArH T

g chemin (2) J g
réactifs roduits
Eléments corps P
simples

Loi de Hess : L'enthalpie d'une réaction est ¢gale a la somme des enthalpies de formation
des produits diminuée de la somme des enthalpies de formation des réactifs,

A Her = XciAeHir) — XaiAeHjr) = %”kﬂ Hym
1 1

Attention : a et ¢ : coefficients stechiométriques (toujours positifs)
Vv : 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 05
47 9 47
| CoHsOHg,o i+ 3 Ogg P 2C0yp+ 3 Hy0p,

chemin (1)

= Q
| AH®, 06 (C,H,OH ;) E i\fli 205 (COy)
+3 A 05 (0 (o) T3 A 505 (H,0 1)
) o chemin (2)

;
2C(gra) +3Hag) +5 Og)

H est une fonction d’état ; A H%,.¢ ne dépend pas du chemin suivi

AB® 1) gremin (1= A1) chemin 2 = ArHim) = ZeideHjr) — Za;AsHjr
1 1

ﬂl‘t'H EE‘?E = [2 ﬂfHEE‘?H rCDE {g}} +3 ﬂ‘fH DE?E rHED {liq}}] -l : :"I‘H EE‘?E (CEHEDH{qu}} +3 —n"I‘H UE‘?E {OE{E}}]

AHT) = %‘*’kﬁfHE(T}

AH® =2 (—394) +3 (- 286)— | (—278) — 3 (0) = — 1368 kJ.mol""
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9. INFLUENCE DE LA TEMPERATURE SUR LES ENTHALPIES DE REACTION
(Lot de Kirchhoff).

0

1 5eC+dD a Ty ; P=cte

I

aA+bB

On cherche a calculer AI.HOT2 de la méme réaction a la temperature T, (T, # T)), les autres
parametres (pression, efats physiques) restant constants,



Construction d’un cycle :

AHT, .
aA+bB————cC+dD aT,

T chemr’; (2) T
[[acB(a)+ bCy®)|. dT [|ecB(©)+ dC3D)]. dT
T T
! chemin (1) ’
A 4 h 4
aA+bB— " 2" ,cC+dD aT,



‘5'rI_I cheminl — ‘BrI_I cheminl

D'on: A HT@ =

acp(ﬁ) +bCH(B)| dT +A,HY,
Ty T

ccP(C)+ dC3(D)| dT

AHY, =AHY, +Tj2{[ch,{C}+ dC3(D)]-[aCH(A) +bCH(B)]} T
T

AIHTZ =A HTl + j kacp i dT
l

Si dans le domaine de température

étudié (T, —> T,), les Cg sont QIH%E =£IH91*1 + ZVkC%,k[Tz—Tl]
k

constants —> on peut alors écrire :



10. ENERGIE DE LIAISON (COVALENTE).

10.1. Définition.

L eénergie d'une haison covalente est I'énergie liberée (donc < 0) au cours de la formation de
cette liaison, Elle correspond a I’enthalpie de formation d’une telle liaison a partir de deux
atomes supposes 1soles (a ['etat gazeux). Elle se note : A;H%; dans les conditions standard.

10.2. Molécules diatomiques.

- Ea-B A —
A‘[E} + BEE‘.} E— A B
¥ j24: Frd
alomes gaFeux =
E _pg=4H"<0

10.3. Molécules polyatomiques.

Exemple :
Ea—B ou
H.+H > Hs He—H
( ( o 2(
£) g AN, g)
anmes gazeux g2aZ

AH® = —432 kl.mol™!

» ['¢énergie de haison de deux atomes A-B depend de ['environnement de ces atomes.

Alnsi

i

H

"energle de la haison C—H n’est pas exactement la méme dans H—(lf—H et dans

H

H—C—OH . On utilise alors des tables d’énergies movennes.




= [’eénergie de haison depend de ["indice de haison :

Eu: o= —-347 kJ.mol™! E[E-E‘} —612 kJ.mol!
Dissociation
; EA-B<0 ., _ de la ligison
| A~ B *A=Bg) | |A-B > Ag) T By

A-B
ﬂ"disg I [D[.-t—B} >0

'] f o — o
E, ou AH (A-B) AyisH (A-B)

10.4. Détermination des énergies de liaisons.
On cherche a calculer I'énergie de la laison OH dans H,0O. On donne a 298 K en kl.mol™! :

i‘tf[[""[w“ lig) = — 286 ; A, [[’:’[EM}— +44Eyy = 432 Eg-0)=— 494
2E 0
2[[[g} + n[g} - (0 EI}} ._H, N 2 Em_"} E[H n}"' 1/2 E[U_m
1/2 Chemin (1) H[ga}:} + i[[[uzi}ﬂﬁeau lig) + j‘ " (eau)
(O
EIH—H} | j ﬁ"ﬂll“uiﬂﬂ} = Eu:r—u}= 1/2 | Em—u} +1/2 Eu:—[.‘-}
Chemin (2) + A “Gz?f‘-[eauﬁliq} + ﬂ"rapnﬂ[eau}l
l H c‘I'EIH [Eﬂ“rliq}
Hag) +5 Og) > H200iq) E o = AHC o) = — 461 kJ.mol™




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

||[ 1
AHO, ? |
H-C=C-H +2H, — — H—C—C—H
(2) M (g) @ Chemin (1) lll l|[
A (g)
Ecer T 2Eq_y
2En

2C +2H +4H
g (g (g

e

datomes gazeux

AH® = A H°

cheminl} chemin(2}

AH® ¢ = —Ecac—2Ec y—2Ey 3+ 6Ecy T Ec ¢

=4EcytEcc—Eec—2 Eyy

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




Exercice :

Calculer I'énergie de la liaison C-Cl, connaissant
AH.°(CCl,,g) = -25,5 kcal.mol™.

On donne : I'enthalpie de sublimation du graphite :
AHs(C,s)= 171,7 kcal.mol,ainsi que I'enthalpie de
dissociation de CI2 (g) : AH,(Cl,) = 58 kcal.mol

Réponse : EC-Cl = -78,3 kcal.



