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[Atomistique]

1. Composition de I'atome

L’atome est formé d’un noyau central chargé positivement et d’électrons
chargés négativement en mouvement autour du noyau.

La structure de 1’atome est lacunaire. Le noyau, dont le diametre est de
I’ordre de 10715 m, concentre 1’essentiel de la masse. Les électrons,
ponctuels, et dont la masse est pratiquement négligeable, gravitent dans
un volume de rayon de I’ordre de grandeur d’un Angstrém (10710 m).
Le noyau est constitué de nucléons :

— les protons chargés positivement (e = 1,6.10~'% coulombs) ;

— les neutrons, neutres.

Le numéro atomique ou nombre de charges Z est le nombre de protons
dans le noyau. Le noyau porte une charge positive + Z e. Le numéro ato-
mique est caractéristique de I’élément chimique : Z = 6 correspond au
carbone, Z = 17 au chlore, Z = 92 a I’uranium...

On connait aujourd’hui 118 éléments chimiques dont 94 existent a I’état
naturel.

Le nombre de masse A est le nombre total de nucléons dans le noyau.
Le noyau comporte donc A — Z neutrons.

Deux isotopes (étymologiquement « méme place » dans la classification)
sont deux atomes de méme numéro atomique mais de nombre de masse
différent. Ils appartiennent au méme élément chimique et ont les mémes
propriétés chimiques.

Exemple
?g Cl et ?; ClI sont deux isotopes de 1’élément chlore.
La masse molaire atomique moyenne d’un élément s’obtient en faisant

la moyenne des masses atomiques des différents isotopes, affectée de
leur abondance isotopique.

Exemple

Dans la nature, le chlore 35 est présent a 75 % et le chlore de 37 4 25 %, la
masse molaire moyenne du chlore est 0,75 X 35 + 0,25 x 37 =35,5 g.mol‘l.
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Les électrons gravitent autour du noyau. Chaque électron porte une char-
ge —¢.

Un atome est neutre, il comporte donc autant de charges positives que de
charges négatives, soit autant d’électrons que de protons.

[ATTENTION]

Il ne faut pas dire que Zest le nombre d’électrons, ce n’est pas la défi-
nition et ce n'est vrai que pour I'atome.

Les ions monoatomiques sont formés a partir de 1’atome par perte ou
gain d’un ou plusieurs électrons.

Exemple

L’atome de chlore contient 17 protons, il est neutre et contient donc 17
électrons.

L’ion chlorure C1™ est obtenu a partir de 1’atome de chlore par gain d’un
électron. I1 posséde 18 électrons alors que son noyau contient toujours
17 protons, il porte une charge négative.

En chimie, les réactions n’affectent que les électrons des atomes, ions ou
molécules intervenant, le nombre des nucléons n’est pas modifié, il y a
donc conservation des éléments chimiques. La modification du noyau
atomique releve de la physique nucléaire.

Modele de Bohr de I'atome

La description de I’atome ne releve pas de la mécanique classique mais
de la mécanique quantique, théorie mise en place a partir du début du
XXe¢ siecle afin d’expliquer certaines expériences et en particulier les
spectres d’absorption et d’émission des atomes.

On constate en particulier que le spectre d’émission d’un atome est un
spectre ne présentant que quelques raies, les atomes ne sont donc sus-
ceptibles d’émettre que certaines radiations de longueur d’onde particu-
liere. 11 en résulte que 1’énergie de 1’atome ne peut pas prendre n’impor-
te quelle valeur : 1’énergie est quantifiée.

Dans le modele de Bohr, I’électron décrit une orbite circulaire centrée
sur le noyau immobile. Ces orbites possedent des niveaux d’énergie
discrets. Pour I’atome d’hydrogene, 1’énergie de ces orbites est donnée

’

n2

par la relation : E,, = — eV ol n est un entier strictement positif.
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Ce modele permet d’expliquer le spectre d’émission de I’atome d’hy-
drogene.

E, V)
0 noo état ionisé

-0,85 n= 4

-15 n=3

~34 n=2

w: hv
~ 13,6 n= 1 état fondamental
Emission

Dans une lampe a décharge, les atomes sont excités, c’est-a-dire que
I’électron occupe une orbite d’énergie élevée. L’électron peut passer
spontanément a une orbite d’énergie inférieure, 1’atome émet alors
une radiation dont 1’énergie est exactement égale a la différence
d’énergie entre les deux orbites. On voit sur le schéma que seules
quelques transitions sont possibles, ce qui explique que le spectre d’é-
mission ne comporte que quelques raies.

Pour calculer les longueurs d’onde émises on utilise la relation

AE = Tc ou AFE est la différence d’énergie entre les deux orbites,
généralement exprimées en eV avec 1 eV = 1,602.10719 J,
h=6,63.1073% J.s est la constante de Plank, ¢ la vitesse de la lumiere
et A la longueur d’onde de la radiation.

Exemples

Lorsque I’électron passe du niveau n = 2 au niveau n = 1, on a AE
he hce

= 10,2 eV = 1,63.10°18 J. Or AE = 5N soit A = AE - 6,63.10734,

3.10%/1,63.10718 = 1,22.10" m.

Lorsque 1’électron passe du niveau n = 3 au niveau n = 2, on a AE

he | hc
=19 eV =3,0410" J. Or AE = — soit A\ = — = 6,63.10734.
A AE

3.10%/3,04.1071° = 6,54.107 m.



Structure électronique

des atomes

Le nombre n définit une couche électronique mais ne suffit pas a lui seul

a définir 1’état quantique d’un électron dans un atome. Il faut pour cela

4 parametres appelés nombres quantiques :

— n est le nombre quantique principal. C’est un entier strictement positif.

— [ est le nombre quantique secondaire (ou azimutal). C’est un entier
positif ou nul, strictement inférieur a n.

— my est le nombre quantique magnétique. C’est un entier compris entre
—let+1

— my est le nombre se spin. Il vaut 1/2 ou — 1/2.

Le nombre n définit une couche : les couches n =1, n =2, n = 3 cor-

respondent aux couches K, L, M vues au lycée. Chaque couche compor-

te une ou plusieurs sous-couches appelées orbitales atomiques (O.A.)

définies par le triplet (n, I, m;).

On considere en fait que les électrons occupent préférentiellement certai-

nes régions de ’espace autour du noyau. Une orbitale est un volume de

I’espace ou la probabilité de trouver un électron est de 95 %.

Le nombre | définit la forme de 1’orbitale, a chaque valeur de /, cor-

respond un type d’orbitale (s, p, d, f...).

Le nombre de valeurs possibles pour m; donne le nombre d’orbitales de

chaque type.

Exemples

Pourn=1:

[ =0 ce qui correspond a une orbitale de type s.

m; = 0. Une seule valeur pour m;, donc une seule orbitale s, on la note
Is.

Pourn=2:

[ =0, m; =0, une orbitale s noté 2s.

[ =1 ce qui correspond a une orbitale de type p.

m;=—1,0, 1. Il y a 3 valeurs pour m;, donc 3 orbitales p, notés 2p
(2px» 2pyv 2pZ)

le [Atomistique]

7

ie généra

Chim

o1



Fibhe poure  § [Structure électronique des atomes]

Pourn=3:

[ =0, m; =0, une orbitale s noté 3s.

I=1,m;=-1,0, 1. 3 orbitales p, notés 3p 3px, 3py, 3pz).

[ =2, ce qui correspond a une orbitale de type d.

my=-2,-1,0,1,2. 1l y a5 valeurs pour m;, donc 5 orbitales d, notées
3d.

* Pour I’atome d’hydrogene, 1’énergie ne dépend que de n, les orbitales 2s
et 2p ont la méme énergie, on dit qu’elles sont dégénérées.

-0 00o oodoo
lzsl l:% 3

n:2|2:sl |:||2:p||:|

n=lij]

1s

[IMPORTANT]

Pour les atomes polyélectroniques, I'énergie de I'orbitale dépend de n
et /.

2. Répartition des électrons dans les orbitales

* On appelle structure ou configuration électronique d’un atome ou d’un ion
monoatomique, la répartition des €lectrons dans les différentes orbitales

v . L . R .

=1 atomiques. Cette répartition se fait en respectant les reégles suivantes :

=]

g a. Regle de Pauli

E Deux électrons ne peuvent pas avoir leurs quatre nombres quantiques iden-
— tiques. Dans une orbitale, définie par le triplet (n, /, ml), les électrons difféerent
‘;'; forcément par leur nombre de spin. Comme il n’y a que deux valeurs possi-
e bles pour ms (1/2 et — 1/2), il y a au maximum deux électrons par orbitale.

c

'S, b. Regle de Klechkovski

.2 Elle permet d’établir I’ordre de remplissage des différentes orbitales. Dans
§ I’état fondamental, les orbitales se remplissent par valeur croissante de
5 I’énergie, c’est-a-dire par valeur croissante de (n + 1) et par valeur croissan-

te de n pour deux valeurs identiques de (n + 1).

(o]
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Par énergie croissante, on a donc : 1s 2s 2p 3s 3p 4s 3d 5s 4d Sp...

c. Regle de Hund

L’état le plus stable est obtenu lorsqu’un maximum d’orbitales de méme
énergie est occupé par des €lectrons de spin identique.

Exemple

Pour I’atome d’oxygene, Z = 8, il y a 8 €électrons a répartir. La structure
électronique est 1s 252 2p*. Dans 1’état fondamental, les 4 électrons
des orbitales 2p se répartissent sur les 3 orbitales p, les deux électrons
seuls dans leur orbitale ayant un spin identique.

Hian
2p

2s

s

* On observe pour certains atomes, des exceptions a la regle de
Klechkovski. Une sous-couche a moitié remplie ou completement rem-
plie confere a I’espece une grande stabilité. Le remplissage de la couche
3d avec 5 ou 10 électrons sera particulicrement favorable.

Exemples

La structure électronique du chrome (Z = 24) est 152 252 2p® 352 3p
4s' 3d5 dans son état fondamental et non 1s? 2s% 2p% 352 3p©
452 3d*, celle du cuivre (Z = 29) 1s2 252 2p% 352 3p°® 4s! 34'0 et non
152 252 2p0 352 3p® 452 3d°.
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On appelle €lectrons de valence, ou électrons péripheriques, les électrons
se trouvant sur la derniere couche occupée (celle de plus grand n).
Ce sont eux qui sont susceptibles d’intervenir dans 1I’établissement des
liaisons pour fermer une molécule.

Exemple

Le brome Br (Z = 35) a pour structure électronique 1s' 252 2p® 352 3p°
452 3d'0 4p°. 11 possede 7 électrons de valence situés sur les orbitales 4s
et 4p (couche 4).

. Les.ions monoatomiques. ...,

Un ion monoatomique s’obtient a partir de I’atome par gain ou perte
d’électron. Un anion porte une charge négative. Un cation porte une
chargé positive.

Pour obtenir la structure €lectronique d’un cation dans son état fonda-
mental, on retire d’abord les €lectrons appartenant aux orbitales de plus
grande valeur de n.

Exemples

La structure électronique du cobalt Co (Z = 27) est 152 252 2p0 352
3p0 452 3d’.

La structure électronique de I'ion Co?* est 1s2 2s2 2p® 352 3pd
459 3d7 et non 152 252 2p® 352 3p® 452 3.

On peut prévoir la formation de nombreux ions monoatomiques en appli-
quant la régle suivante : pour gagner en stabilité certains atomes perdent
ou gagnent des électrons afin d’acquérir une structure électronique
externe a huit électrons (regle de I’octet) ou a deux électrons pour les
premiers €léments (régle du duet). On dit aussi qu’ils tendent a acquérir
la structure électronique du gaz noble le plus proche.

Exemples

Na (Z = 11) a pour structure électronique 1s% 252 2p° 3s!. Il perdra faci-
lement un électron pour donner Na* de structure électronique 152 252 2p°
(comme le Néon).
Ce (Z = 17) a pour structure électronique 1s% 252 2p® 352 3p3. 1l gagnera
facilement un électron Ce~ de structure électronique 152 252 2p® 352 3p°
(comme 1’ Argon).
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En 1869, Mendeléiev élabora une classification basée sur la masse atomique
des éléments. L’actuelle classification est assez proche mais les éléments
sont classés par numéro atomique croissant. Elle se compose de sept lignes
ou périodes et de dix-huit colonnes. Chaque colonne correspond & une
famille et contient des éléments ayant la méme structure électronique exter-
ne, ce qui leur confere des propriétés communes :

Les éléments de la premiere colonne constituent la famille des alca-
lins, leur structure électronique est ns!, ils tendent donc a former des
cations monovalents.

Les éléments de la deuxieéme colonne constituent la famille des alca-
lino-terreux, leur structure électronique est ns?, ils tendent donc a for-
mer des cations bivalents.

Les éléments des colonnes 3 a 12 sont les métaux de transition.

Les éléments de la colonne 13 constituent la famille du bore, leur
structure électronique est ns” np'.

Les éléments de la colonne 14 constituent la famille du carbone, leur struc-
ture électronique est ns np?, ils tendent 4 former quatre liaisons covalentes.
Les éléments de la colonne 15 constituent la famille de I’azote, leur
structure électronique est ns” np?, ils tendent a former trois liaisons
covalentes.

Les éléments de la colonne 16 constituent la famille de I’oxygene,
leur structure électronique est ns” np?, ils tendent a former deux liai-
sons covalentes ou des anions bivalents.

Les éléments de la colonne 17 constituent la famille des halogenes,
leur structure électronique est ns” np>, ils tendent a former une liai-
son covalente ou des anions monovalents.

Les éléments de la colonne 18 constituent la famille des gaz nobles
ou gaz rares, leur structure électronique est ns? np® : leur couche
électronique externe est saturée, ce qui leur confere une grande stabi-
lité et une grande inertie. Ils existent sous forme de gaz monoato-
miques, les gaz nobles de grand numéro atomique peuvent se combi-
ner avec des €léments €lectronégatifs (XeF,).
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FicHe poure  § [Classification périodique des éléments chimiques]

On observe, dans la classification, une évolution assez réguliere de certaines

propriétés des éléments.

* Le rayon atomique d’un atome, qui correspond a la moitié de la distan-
ce internucléaire d’une molécule diatomique homonucléaire (pour une
liaison simple), diminue dans une période et augmente dans une colon-
ne.

* L’énergie  d’ionisation qui correspond a la  réaction
M(g) — M*(g) + e~ augmente régulierement de gauche a droite, ce
qui traduit la plus grande difficulté & arracher un électron aux atomes les
plus a droite.

e [L’électronégativité mesure I’aptitude d’un atome a attirer a lui les
électrons d’une liaison covalente. L’ électronégativité augmente quand on
se déplace de gauche a droite et de bas en haut dans la classification
périodique.

[IMPORTANTI]

Le Fluor (Z=9) est I'|atome le plus électronégatif. Son électronégativi-
té vaut 4 dans I'échelle de Pauling.
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[Atomistique] FICHA QR

S

1. Formule de Lewis

La formule de Lewis est une représentation de la structure électronique
externe d’une molécule. On fait figurer le symbole des éléments compo-
sant ’espece ainsi que tous ses électrons de valence. Un électron seul (céli-
bataire) est représenté par un point, un doublet d’électrons par un trait. Les
doublets peuvent étre localisés sur un atome (doublet libre ou non liant) ou
entre deux atomes (doublet liant).

Les étapes importantes dans la détermination d’une structure sont les sui-

vantes :

— Détermination de la structure électronique de chaque atome. Ceci per-
met de déterminer le nombre d’électrons de valence apportés par
chaque atome.

— Prévision de la valence de chaque atome. On appelle valence le nombre
de liaisons covalentes engagées par un atome. Pour de nombreux ato-
mes, elle est déterminée en faisant la différence entre 8 et le nombre
d’électrons périphériques (2 et le nombre d’électrons périphériques pour
I’hydrogene) ; mais cette méthode est loin d’étre infaillible. En particu-
lier, si les atomes des deux premieres lignes ne peuvent jamais engager
plus de quatre liaisons, ce n’est pas le cas des atomes des lignes suivan-
tes, ce phénomene s’appelle hypervalence.

Exemples

Pour I’hydrogéne Z = 1, la structure électronique est 1s', il y a 1 électron
périphérique, la valence est 2 — 1 = 1. L’hydrogeéne engage une seule liai-
son covalente.

Pour le carbone Z = 6, la structure électronique est 1s2 252 2p%, il y a
4 ¢€lectrons périphérimies, la valence est 8§ — 4 = 4. Le carbone engage
quatre liaisons covalentes

Pour le soufre Z = 16, la structure électronique est 152 252 2p% 352 3p4, il
y a 6 électrons périphériques, la valence est souvent 8§ — 6 = 2. Le soufre
engage deux liaisons covalentes (deux simples ou une double, et il reste
sur le soufre deux doublets non liants). Mais le soufre peut également
engager 6 liaisons covalentes.
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Fiehe paupe § [Structure des molécules]

[ATTENTION]

On détermine le nombre total d’électrons périphériques dans I'espece
en faisant la somme de ceux apportés par chaque atome. Attention a
ne pas oublier les charges pour les ions (on enléve un électron par
charge +, on ajoute un électron par charge -). En divisant ce nombre
par 2, on obtient le nombre de doublets qui doivent figurer sur la
représentation.

* Lorsque, dans la formule de Lewis, un atome est entouré d’un nombre
d’électrons différent du nombre d’électrons externes qu’il possede, il porte
une charge formelle que 1’on fait figurer a c6té du symbole de 1’atome.

Exemples

CO, : Pour C, Z =6, 152 252 2p2, il y a 4 électrons de valence. Pour O,
Z = 8, 152252 2p4, il y a 6 électrons de valence. Soit au total :
4 + 2 X 6 = 16 électrons de valence donc 8 doublets.

NH;t|r :Pour H, Z=1, 1s', il y a 1 électron de valence. Pour N, Z =7,
152 252 2p3, il y a 5 électrons de valence. Il y a une charge positive donc
autotal 4 X 1 + 5 — 1 = 8 électrons de valence, soit 4 doublets.

BH; : Pour B, Z =5, 152 252 2p1, il y a 3 électrons de valence. Les 3 H
apportent chacun un €lectron de valence. Au total 6 électrons de valence
donc 3 doublets.

H
[}
{o=c=0) H—l:\le—H H—B—H

] H H
v
2
2 [IMPORTANT]
(%]
I= La regle de l'octet n'est pas satisfaite pour I'atome de Bore, on peut
S faire figurer un rectangle vide qui représente une lacune électronique.
<
= . o .
s 2. Géométrie des molécules
‘@
~d=.> * La géométrie des molécules peut €tre prévue grace au modele de
(=2 Gillepsie ou modele VSEPR (Valence Shell Electronic Pairs Repulsion,
2 ce qui signifie en francais : Répulsion des Paires Electroniques de la
§ Couche de Valence).
5 * C(Cette théorie permet en effet d’expliquer la géométrie des molécules en

visant 2 minimiser les interactions entre les doublets liants et non liants.
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[Structure des molécules]

Les électrons composant ces doublets exercent les uns sur les autres des
forces électriques répulsives. Les doublets sont disposés autour de
chaque atome de fagcon a minimiser les valeurs de ces forces. Ils s’orga-
nisent donc de maniere a s’éloigner le plus possible les uns des autres.
* Dans la méthode AXE, on représente la molécule sous la forme AX E
ou A représente 1’atome central, X les atomes liés a 1’atome central (. le
nombre d’atomes liés a I’atome central) et E les doublets non liants (3 le
nombre de doublets non liants).

[IMPORTANT]

o est le nombre d’atomes liés a I'atome central et non le nombre de

liaisons covalentes.

* La géométrie adoptée par les doublets autour de 1’atome central dépend
de la valeur o + B, la forme de la molécule dépend ensuite du nombre o
d’atomes liés a I’atome central.

* Les géométries les plus fréquemment rencontrées sont regroupées dans

le tableau suivant :

o+p 2 3 4
2 géométrie cl Be cl
- linéaire molécule linéaire
/CI /Cl H
géométrie C>sn - |sn H—B/
3 plane \ \
trigonale cl cl H
molécule coudée molécule plane trigonale
9 5 0 |
géométrie © %I/H - H—O\\ /N"""I/H = H/N"'\U/IIH (l;
y . &)
4 tétraédrique H H H \H H e \}l_liH
molécule coudée molécule pyramidale molécule
2 base triangulaire tétraédrique

* Un doublet non liant occupe un volume supérieur a celui d’un doublet
liant, si bien que 1’angle entre un doublet liant et un doublet non liant (et
a fortiori entre deux doublets non liants) est plus grand que celui entre
deux doublets liants. Un doublet non liant repousse davantage les autres
doublets. Ceci explique que I’angle entre les liaisons O-H dans H,O
vaille 104°, I’angle entre les liaisons N-H dans NH; 107° et I’angle entre
les liaisons C-H dans CH, 109°.

FICHE POURS
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[Atomistique]

mﬁ\”\?\umﬁugmm
1. Quel élément a le plus d’électrons non appariés ?
Qa.0Z=3). Qb.FZ=9).

Qc. Cr¥* (Z=24). Qd. Br (Z=35).

2. Quels éléments posseédent une orbitale f partiellement remplie ?
U a. Rh (Z = 45). Qb.0s(Z=76) Qec.Yb* (Z=70).
Qd.Nd&* (Z=60) Ue.Gd* (Z=64).

3- Choisir les molécules dont I’atome central obéit a la regle de I’octet.

Q a. H,0. Q b. BH,. Qc. NHJ.
Q d. socl,. U e. PCl,. af. AlCl,.
4- D’apres le modele VSEPR, I’ion ammonium a le méme type de géo-
métrie que :
U a. HCHO. O b. H,0". U c. HCN.
QO d. NH,. Qe. CH,. Qf. PCl,.
~ Hﬁ\ﬂ\\\r\\[\\i\\g\ﬁ\w
v
5— 1. Bonne réponse : C.
Z Pour O : 2 ; pour F: 1 ; pour Cr3t:3; pour Br: 0.
£ .
9 2. Bonnes réponses : d et €.
< Les seuls éléments susceptibles d’avoir une couche f partiellement remplie
9 sont les lanthanides (Z = 57 a4 70) et les actinides (89 4 102).Yb?* a la confi-
\g guration 6s° 4f14, sa couche f est compléte.
5 3: Bonnes réponses : a, € et d.
3 BH, et AICI; possédent une lacune €lectronique, dans PCl, P est hyperva-
g lent.
5 4 Bonne réponse : €. NHI est AX,E,,.
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[Thermodynamique] FIDHA POURG

La thermodynamique est la science qui traite des transferts d’énergie accom-

pagnant les transformations physiques ou chimiques.

* On appelle systeme thermodynamique le corps ou I’ensemble des corps
faisant I’objet de 1’étude, tout ce qui ne fait pas partie du systeme cons-
titue le milieu extérieur.

* Le systeme peut échanger de I’énergie avec le milieu extérieur, soit sous
forme de chaleur, soit sous forme de travail :

— La chaleur (Q) est un transfert d’énergie résultant de la différence de
température entre le systeme et le milieu extérieur.

Exemple

Un litre d’eau qui se refroidit de 60 °C a 40 °C cede de la chaleur au
milieu extérieur.

* Une transformation qui libere de la chaleur dans le milieu extérieur est
dite exothermique, une transformation qui consomme de la chaleur est
endothermique :

— Le travail (W) est un transfert d’énergie susceptible de déplacer une
masse.

Exemple

Un gaz qui se détend en repoussant un piston cede du travail au milieu
extérieur.

Ces deux modes de transfert de I’énergie s’expriment en joules (J).

* Par convention, tout ce qui rentre dans le systeéme thermodynamique est
compté positivement, tout ce qui en sort est compté négativement.

* L’énergie interne U exprimée en joules est une grandeur thermodyna-
mique qui représente la somme de toutes les énergies du systeme. On ne
sait pas mesurer I’énergie interne U d’un systéme mais la variation
d’énergie interne A U lors d’une transformation.

* Le premier principe de la thermodynamique traduit la conservation de
I’énergie :

le [Thermodynamique]
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FitHa pouRe § [Le premier principe de la thermodynamique]

[Premier principe]

Soit un systeme thermodynamique évoluant entre deux états en
échangeant avec le milieu extérieur la chaleur Q et le travail W, alors
la variation d'énergie interne est telle que A U= Q + W.

Par conséquent, pour un systeme isolé (qui n’échange ni matiere, ni chaleur,

ni travail avec le milieu extérieur), la variation d’énergie interne est nulle.

¢ L’énergie interne est une fonction d’état, c’est-a-dire que sa variation ne
dépend que de I’état initial et de 1’état final et non du chemin suivi. En
revanche, travail et chaleur dépendent du chemin suivi, ce ne sont pas des
fonctions d’état.

[IMPORTANT]

On peut montrer que pour des réactions isochores (se faisant a volu-
me constant), A U = Q,,.

¢ L’enthalpie H est une fonction d’état définie par H = U + PV. Elle s’ex-
prime en J.

[IMPORTANTI

On peut montrer que pour une transformation isobare (se faisant a
pression constante), AH = Qp.

* Si la réaction met en jeu des gaz parfaits, la variation d’énergie interne
et la variation d’enthalpie sont liées par A H =A U + RT A n ou
A n est la variation de quantité de matiere de gaz.

le [Thermodynamique]
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[Thermodynamique] FICHA POURS

1. Enthalpie de réaction

Pour savoir si une réaction chimique libere ou consomme de la chaleur,
on est souvent amené a calculer la variation d’enthalpie lors de la trans-
formation chimique. En effet, les réactions s’effectuent le plus souvent
dans des réacteurs ouverts, donc a pression constante, on a alors
AH=0.

Puisque la variation d’enthalpie est proportionnelle a la quantité de
matiere de réactifs, on définit I’enthalpie de réaction en rapportant la
variation d’enthalpie a I’'unité de quantité de maticre d’une espece inter-
venant. L’enthalpie de réaction s’exprime donc en kJ.mol'.

Exemple
0, (g)+2H, (g) = 2H,0 () A H=-572 kJ.mol"".

Cela signifie que, lors de la réaction entre deux moles de H, et une mole
de O,, pour former deux moles de H,O, I’enthalpie du systeme diminue
de 572 kJ. Si la réaction se fait a pression constante, c’est la chaleur qui
est dégagée dans le milieu extérieur.

La valeur de A H dépend des conditions opératoires et pour comparer les

effets thermiques de différentes réactions, il faut qu’elles aient lieu dans

les mémes conditions. On choisit donc, pour chaque température, un état

particulier appelé état standard : 1’état standard d’un corps est le corps

pur dans son état physique le plus stable a la température considérée et

sous une pression P° exactement égale a 1 bar. L’enthalpie standard de

réaction, A, H® est I’enthalpie de réaction quand toutes les especes inter-

venant dans la réaction sont dans leur état standard.

Le signe de A. H® permet de prévoir le caractére endo ou exothermique

d’une réaction :

- Si A, H® <0, la réaction est exothermique, elle dégage de la chaleur
dans le milieu extérieur.

- Si A, H° > 0, la réaction est endothermique, elle consomme de la cha-
leur.

- Si A, H® =0, la réaction est athermique, il n’y a pas d’échange de cha-
leur avec le milieu extérieur.
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Fiee poure ¢ [Application du premier principe aux réactions chimiques]

Exemple

La combustion compléte d’un hydrocarbure est la réaction de 1’hydro-
carbure avec le dioxygene de I’air pour former exclusivement du dioxy-
de de carbone et de I’eau. Ce sont des processus tres exothermiques :
A omp H® <0 et grand en valeur absolue.

Pour le méthane :
CH, () +2 0, (g) = CO, (g) + 2 H,0 (1)
Aoy, H® (CH,, g) = — 890 kJ.mol ..

comb

2. Reéaction de formation

* Pour calculer des enthalpies standards de réaction, on utilise souvent la
notion de réaction de formation. On appelle réaction de formation d’une
espece chimique a la température 7, la réaction au cours de laquelle une
mole de cette espece est formée dans son état standard a partir des corps
de référence des éléments constituant cette espece.

* Les corps de référence sont les corps simples les plus abondants, pris
dans leur état standard a la température 7 : C (s) pour le carbone,
O, (g) pour I'oxygene, Na (s) pour le sodium...

Exemple
Na (s) + 1/2 Cl, (g) = Na Cl (s)
C(s)+2H, (g +1/20,(g) = CH;0H ()

[IMPORTANTI

Ces réactions ne sont généralement pas des réactions réellement utili-
sées pour préparer |'espece considérée.

¢ L’enthalpie standard d’une réaction de formation s’appelle enthalpie
standard de formation.

[IMPORTANTI]

L'enthalpie standard de formation d'un corps pur dans son état stan-
dard est nulle : AH(O,, g, T) =0
0, (g) = 0, (9)

le [Thermodynamique]

enera

3. Loi de Hess

* Le fait que I’enthalpie soit une fonction d’état rend possible la détermi-
nation de I’enthalpie d’une réaction, a partir des enthalpies de réactions
connues. En effet, puisque la variation d’enthalpie ne dépend pas du
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[Application du premier principe aux réactions chimiques] | Fithg pauRe |

chemin suivi, on peut imaginer décomposer une réaction en une succes-
sion de réactions dont on connait 1’enthalpie de réaction.
* On utilise en particulier les enthalpies standard de formation. On peut
imaginer que la réaction se déroule en deux étapes :
— d’abord les réactifs sont décomposés en corps de référence correspon-
dant aux éléments chimiques ;
— puis a partir de ces corps de référence, les produits sont formés.
Le résultat est connu sous le nom de loi de Hess : I’enthalpie standard de
réaction est la somme des enthalpies standard de formation des especes
intervenant dans la réaction affectée de leur coefficient steechiométrique
algébrique v; (v; > 0 pour les produits, v; < 0 pour les réactifs).

AH(T) = v AHP(T)
1

Exemple
Pour la réaction de combustion du méthane :

Apomy H (CHy, g, T) = A; H® (CO,, g, T) + 2 A H° (H,0, I, T)
~ A H° (CH, g, T).

Remarque : AH°(O,, g)=0
4. Enthalpie de dissociation des liaisons covalentes
¢ L’enthalpie du processus :

A—B (g — A(g +b(g)

est appelée enthalpie standard de dissociation de la liaison A-B, on la note
A H® (A-B, g) ou plus simplement D, 5. L’enthalpie de liaison est tou-
jours positive, le processus de rupture est endothermique. L’enthalpie de dis-
sociation d’une liaison dépend de la molécule dans laquelle la liaison se
trouve. Par exemple I’enthalpie de la liaison C—H n’est pas la méme dans le
méthane que dans le benzene. Cependant, le plus souvent on utilise des

enthalpies de liaisons moyennes.

[ATTENTION]

Dans certains exercices, on donne I'énergie de liaison souvent notée
E,, c’est une valeur négative. Cela correspond au processus de forma-
tion de la liaison a partir des atomes gazeux : E; = - D, _g.

Il faut retenir que le processus de rupture est toujours endothermique
alors que le processus de formation est toujours exothermique : E; < 0
et Dy g >0.

le [Thermodynamique]
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FICHE MATHOBA

Cycles de Born-Habber

1l s’agit de déterminer une enthalpie de réaction a partir des enthalpies de
dissociation des liaisons.

Enoncé
Exprimer I’enthalpie standard de formation de I’éthanol a partir des
données suivantes : Dy 1, Dy~ 0» D> De_c» De_g» Dopps Avap H°
(C,HsOH, ) et A, H® (C, ).

Corrigé

Puisque I’enthalpie est une fonction d’état, on peut décomposer la réaction
comme une succession de processus pour lesquels 1’enthalpie est connue : on
considere que la réaction revient a décomposer tous les réactifs en atomes a
I’état gazeux, puis a partir des atomes gazeux, on reconstruit les produits en
regardant quelles liaisons sont a former.

[ATTENTION]

Il faut prendre garde a I'état physique des réactifs et produits.

11 faut d’abord écrire la réaction dont on veut exprimer 1I’enthalpie standard,
c’est-a-dire la réaction de formation de 1’éthanol :

2C(s)+3H,(g+120,(g) — CH;—CH,—OH (1)
Pour passer tous les produits a 1’état atomique gazeux, il faut sublimer de

2 mol de carbone, dissocier 3 mol de H, et 12 mol de 0,.

Ensuite on repere les liaisons présentes dans I’éthanol : 5 liaisons
C—H, une liaison C-C, une C-O, une O-H.

[ATTENTION]

Par ce processus de formation des liaisons, on obtient I'éthanol
gazeuy, il faut ensuite le condenser (opération inverse de la vaporisa-
tion).

On peut présenter le résultat sous forme d’un cycle :



[Cycles de Born-Habber]

AfH*(CH3CH20H, )
2C(s)+ 3Hz(9) +1/202(9) > CHz ——CH,——OH )

l 2 AgbH'(C,s)

—AyapH (CH3CH,0H,|
2C(g)+ 3Hy () + 1205 (g) vapH (CHaCHZOH.)

l 3 Dy +1/2 Doso H H

—=5D¢.H— Dc.c =Dc-0 — Do-x | |

2C(g) + 3Hz(9) +1/202(9)

On peut écrire : A; H° (C,H;OH, [) =2 A_; H° (C, s) + 3 Dy 4
+12 Do 5Dcy—Dec = Do~ Doy — Avap H° (C,H OH, ).
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FICHE COURS [Thermodynamique]

* [L’enthalpie standard de réaction permet de dire si la réaction libeére ou
consomme de la chaleur, mais ne permet pas de dire si une réaction est
thermodynamique favorable ou non.

1. Fonction entropie

* L’entropie est une mesure du désordre de la matiere et de I’énergie :
lorsque la matiere et 1I’énergie se désorganisent, I’entropie augmente.

* Le second principe de la thermodynamique est un principe d’évolution :
toute transformation réelle s’effectue avec augmentation du désordre
global (systeme + milieu extérieur) et donc de I’entropie. On dit encore
qu’il y a création d’entropie.

¢ La variation d’entropie pour un systeme passant de I’état 1 a 1’état 2 en
échangeant avec le milieu extérieur, la chaleur Q est :

AS=A,S+AS

A, S est I'entropie échangée avec le milieu extérieur via les transferts de
chaleur A, S = Q/T.
A; S est I’entropie cré€e a I'intérieur du systeme : A; S 2 0.

¢ L’entropie est une fonction d’état. Sa variation ne dépend pas du chemin
Suivi.

* L'entropie molaire standard S ° d’une substance est I’entropie d’une
mole de cette substance dans son état standard. D’apres le troisieme prin-
cipe de la thermodynamique, 1’entropie molaire standard d’un corps pur
parfaitement cristallis€ a 7= 0 K est nulle. S_° (en J .mol~1.K™1) est une
grandeur toujours positive, qui augmente avec la température et d’autant
plus €levée que la matiere est désorganisée : pour un composé donné S °
(gaz) > S ° (liquide) > S _° (solide).

* La variation d’entropie accompagnant une réaction chimique est mesu-
rée par ’entropie standard de réaction A, S°, ¢’est la différence d’entro-
pie molaire entre les réactifs et les produits dans leur état standard :

A S =) v S.°
i
ol Vv, est le coefficient steechiométrique algébrique de chaque espece
(positif pour les produits, négatif pour les réactifs).



[Enthalpie libre standard de réaction] | Figia paure

Exemple
Pour la réaction : O, (g) + 2 H, (g) = 2 H,0 (1),
A S°=28°(H,0,)-28°(H,, g) -S°(0,, g).

[ATTENTION]

L'entropie molaire d'un corps pur dans son état standard n’est pas
nulle.

[IMPORTANT]

Le signe de A, S° indique I'organisation ou la désorganisation de la
matiére lors de la réaction : en particulier quand la réaction s’accom-
pagne d'une diminution de la quantité de matiére gazeuse, le désord-
re diminue, donc I'entropie diminue et A, S° < 0.

2. Enthalpie libre de réaction

¢ Dr’apres le second principe de la thermodynamique, une transformation
réelle ne s’effectue qu’avec augmentation du désordre et donc de I’entropie.

[IMPORTANT]

Il faut évaluer la variation totale d’entropie (systéeme + milieu extérieur)
lors de la transformation pour pouvoir prévoir le caractére spontané
ou non de la transformation.

* Pour une transformation se déroulant a pression et température constan-
te et pour laquelle la variation d’enthalpie est A H et la variation d’en-
tropie A S, la variation d’enthalpie du milieu extérieur est — A H et par
conséquent, la variation d’entropie du milieu extérieur est
— A H/T. La variation totale d’entropie est alors AS | = A S — A H/T.
Pour que la transformation soit spontanée, il faut que cette grandeur soit

positive. AS, =AS-AH/T>0siAH-TAS<O.

® On définit la variation d’enthalpie libre A G, telle que AG=AH-TA

S. La transformation est spontanée si A G < 0.

* L’enthalpie libre G (ou énergie de Gibbs) d’un systeme est donc définie

par :
G=H-TS.

* La variation d’enthalpie libre accompagnant une réaction chimique est
appelée enthalpie libre de réaction, si la réaction s’effectue dans les condi-

tions standard, on parle d’enthalpie libre standard de réaction.
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Fiee poure § [Enthalpie libre standard de réaction]

* Pour une réaction chimique pour laquelle I’enthalpie standard de réac-
tion est A. H® et 'entropie standard de réaction A, S°, on définit I’en-
thalpie libre standard de réaction par A, G°=A H-T A S°.

¢ L’enthalpie libre standard de réaction peut aussi étre calculée a partir des
enthalpies libres standard de formation A; G;° grace a la relation :

A G® = Z v; A G

l
ou v; est le coefficient steechiométrique algébrique de chaque espece
(positif pour les produits, négatif pour les réactifs).
* Le signe de A, G° permet de prévoir le caractere ender ou exergonique
d’une réaction :
- Si A, G° <0, la réaction est exergonique, elle se fait spontanément.
- Si A, G° > 0, la réaction est endergonique, elle ne peut pas se faire
spontanément.
* Les cas de figure que 1’on peut rencontrer sont les suivants :
—-Si A H° <0 etA, S°>0, quelle que soit la température A, G° est néga-
tif et la réaction est spontanée.
-Si A H°>0etA S°<0, quelle que soit la température A G° est posi-
tif et la réaction est non spontanée.
-Si A H° <0 etA S°<0, A, G° est négatif et la réaction spontanée, si
T <1A H°INA, S°l.
-SiA,H°>0etA S°>0, A G° est négatif et la réaction spontanée, si
T>I1A HNA, S°L.
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