Ecole Supérieure en Sciences Appliquées - Tlemcen 2020
Corrige de la série de TD N° 5 de Chimie 2

EXERCICE 1:

2Al (s) +Fe203 (s) — 2Fe(s) +Al03(s)

L’enthalpie molaire standard de réduction de I’oxyde de fer est :

AHCr 208k= Y niAHt, 208k (produits)-> njAH's, 20sk(réactifs)

AH®r 298k = 2 AHt %208k (Fe,S) + AHt %208k (Al203,S) - 2 AHt %208k (Al,S) -AH¢ %208k (Fe203,S)
L’enthalpie molaire standard de formation d’un corps simple est nulle.

=>AHt 298k (Fe,s) = 0 et AHt 208k (Al,S) =0

AHr,208k = AHt °208k (Al203,5) -AHs °208K (F€203,5)

AH 208k = -202,6 kcal.

EXERCICE 2:

2 NH3 (g) + 5/2 O2 (g) —2 NO (g) + 3H20 (g)

AH® 208k = -109 kcal

Appliquons la loi de Hess pour calculer ’enthalpic molaire standard de formation de
I’ammoniac.

AHY 208 k= 2AHs 208k NO(g) + 3AHs %208k (H20, g) - 2 AH¢ °208x(NH3,0)

AHg °298k(NH3, g) = -11 kcal/mol.

EXERCICE 3:

CHa (9) + 202 (g) — CO2(g) + 2H20() AH®; 208k = -212,8 kcal

a) Appliquons la loi de Hess pour calculer I’enthalpie molaire standard de formation du
méthane gazeux AHr,°208k(CHa, Q):
AH°; 2908k= Y niAH't, 20s(produits)-> njAHt, 208(réactifs)

On remarque que: AHr°2sk (CO2, g)= ArtH®, 208k €t AHs, %28 (H20, 1)= Ar2H®298k car les
enthalpies molaires standards de formations des corps simples sont nulles.
AH° 208 = AHs 208k (CO2, §) +2AHt 208 k (H20,1) -AHs 208k (CH4, g) — 2 AHs 208k (O2,9)
AHt 208K (CH4, @) = AHt 208K (CO2, ) +2 AHs 208k (H20,1)-AH;°, 208K
AHg 208k (CH4, g) = -94,05 +2(-68,3)- (-212,8) = -17,85 kcal.mol*
AHt 298k (CHa, @) = -17,85 kcal.mol

b) CHas (g) + 202 (g) — CO2(g) + 2H20(1)
Connaissant I’enthalpie molaire standard de combustion sous une atmosphere et a la
température de 298K, on calcule I’enthalpie molaire de combustion sous une atmosphére et a
la température de 1273K. A cette température, tous les produits sont a I’état gazeux. Donc
I’eau a changé de phases entre 298 et 1273K.



CHa (g) + 202 (g) — CO2 (g) + 2H20(g)

AH®\ 298¢

CHas (g) + 202 (9) » CO2(9) + 2H20(I)

AH°,
v
AHE AH°, AR 2 H,0 (1)
AH®s

2 Hy0 (g)
AH®
v ! AH®\ 1273¢ v H'

CHa(g) + 202 (9) » CO2(g) +2 H20 (g)

> AHi cycle =0
AH®1+ AH®>+ AH®r,1273k - AH 3 - AH®4-AH®s -AH -AH®r298x= 0

1273

AHC1+ AH =[, [ cp(CH4 () + 2 02 (g))]dT

AH°1+ AHC, = 28,4 (1273-298).10° = 27,69 kcal.

AHP; = f1273

.08 | CP(CO2,g)]dT

AHPs = 11,2 (1273-298).10-3 = 10,92 kcal.
373

AHC: = [,/ 5 2[Cp(H20,1) ] AT

AH®,; = 2.18 (373-298).10-3 = 2,70 kcal.

AH®s= 2 AH'vap (H:0, ) = 2.9,7= 19,40 kcal.

1273

AH%=,,

2[ Cp(H20,g) | dT
AHP6 = 2.9,2 (1273 - 373).10° = 16,56 kcal.

On trouve alors :
AH®r, 1273¢ = -190,91kcal.

298 K

373K

373K

1273K



EXERCICE 4:

CH3OH (1) + 3/2 Oz (g) — CO2(g) + 2H20 (1).

AH®; 298k = -725,2 kJ car la chaleur est libérée (AH®r298k< 0)

1. AH®, 208k= Y niAH s, 208(produits)-> njAH’r, 20s(réactifs)
AH®r 208k= AH 1 208K (CO2, ) +2AH 1208k (H20,1) - AH 1208 (CH30H, ) -3/2 AHt208x(02,9)
L’enthalpie molaire standard de formation du méthanol liquide est :
AH®f 298k (CH30H,]) = AH ¢ 298k (CO2, g) +2 AH® 208k (H20,1) - AH® 298K
AH®f 298 (CH30H, 1)= -238,7 kJ.mol*

2. On applique la loi de Kirchhoff pour calculer I’enthalpie de la réaction a 60°C.
[In’y a pas de changement de phase dans cet intervalle de températures

AH® 333k= AH®r 208K + f239383 [ACp] AT
Avec A Cp = >niCp (produits) - >'nj Cp (réactifs)
ACp=Cp (CO2 g)+2 Cp (H201) - Cp (CH3OH,I) - 3/2 Cp (02,9)

On trouve A Hersss=-723,34kJ

3. L’enthalpie de la réaction a 127°C :
Connaissant AH®r 298 de la réaction :

CH3OH (I) + 3/2 02 (g) — CO2(g) + 2H20 ().
On calcul AH °r 400 .
A cette température, tous les produits sont a 1’état gazeux. Le méthanol liquide et I’eau
changent de phase dans cet intervalle de température. On forme le cycle suivant :

AH°r,298K
CH3OH (1) + 3/202 (9) » CQO2(g) +  2H20(I) 298 K
AH" l AH%
v
337.5K CH3OH (I) 2 H20 (1) 373K
A, AH®, AH®s o
§ BH%
337.5K  CH3OH (g) 2 H,0 (g) 373K
AH®;
AH°s
AH°r,400K

v v
400K CH3OH (g) + 3/2 O2(9) »CO2(g) + 2H20(9) 400K



>AHi (cycle) =0
AH°1+ AH°2+ AH°3 + AH°4 + AH°r,400K-AH°r,298 - AH°5 -AH®6 - AH°7 -AH°8 =0
AH°r,400K = AH® 1,298 + AH°®5 + AH°6 + AH°7+ AH°8- AH°1-AH°2-AH°3 - AH°4

337.5

AH®; = [°7°] Cp(CH30H,,1) | dT AH°1 = 81,6 (337,5 - 298) = 3223,2]
AH®2= n AH vap337s (CH3OH , 1) AH®,= 1.35,4.103= 35400J

AH®;= [ [ Cp(CH30H, g) | dT AHP; = 53,5 (400-337,5) = 3343,75]
AH®:= [)'[3/2Cp(02,8) ] AT AHP, = 3/2(34,7)(400-298)= 5309,1J
AH®s= ['[ Cp(CO2,g) ] AT AHCs = 36,4 (400-298) = 3712,8J
AH% = [, 2[Cp(H20,1) ] AT AHC6 = 2.75,2 (373-298) = 11280J
AH°;=2 AH'vap (H.0, I) AH®7 = 2 .44. 103 = 88000J
AH°=[.’ 2[ Cp(H20,g) ] AT AHC = 2.38,2 (400 - 373) = 2062,8J

On trouve alors AH®r 400k = -667420,45J = - 667,42Kj

EXERCICES::

1. Compléter les phrases suivantes :

Une réaction chimique totale et rapide est considérée comme adiabatique. Dans ce cas, on
peut définir deux températures particulieres:

a. La température de flamme qui est la température maximale atteinte par une réaction
adiabatique a préssion constante.

b. La température d’éxplosion qui est la température maximale atteinte par une réaction
adiabatique a volume constant.

2.a. L’enthalpie standard de formation de CgH1s (g) a 298 K.

AH°(CgHzsg)g
8 C(s) + 9 Ha(q) —  CsHas(g)

\ 18AH°(H(g))
8*AH°(C(g)) \ -7AH°(C-C)-18AH°(C-H)

8 C(s)+18H(q)

AfH°(CgH1g)g = 8*AfH°(C(g))+18AH°(H(g)) -7AH°(C-C)-18AsH°(C-H)

AfH°(CgH1g)g = 5733,6 +18*218 -7 *345 -18*415 = -227,4 kJ/mol.



2.b. Déterminer ensuite I’enthalpie standard de la réaction de combustion compléte de
I’octane (Les constituants de cette réaction sont tous gazeux).

Combustion de I'octane
CsHis (g) + 12,5 O2 (g) ——8 CO2 (9) + 9 H20 (9)

AH® comb = 9AH°(H20(g))+8 AH°(CO2 (9)) - AH® (CgH1s(Q))
AH° (02(g)) = 0 corps pur simple dans son état de référence
ArH° comb = 9 * (-241,83)+ 8*(-393,5) +227,4 = -5097 kJ/mol.

2.C. Quelle est la température finale de cette réaction si elle s’effectue rapidement a volume
constant?

La combustion étant totale et rapide le systeme peut étre considéré comme adiabatique.
L’énergie libérée par la combustion échaufte les produits de la combustion :

La combustion se fait avec l'air, 12,5 *4 = 50 mol de diazote sont presentes dans les produits.
8 CO2 (g) + 9 H20 (g) + 50 N2(g)

Le volume étant constant, il faut chercher I'énergie interne de la combustion.

pour une réaction en phase gazeuse :

ArU° = ArH° - Arn(gaz) RT

Arn(gaz) = 8+9-12,5-1 = +3,5 mol

ArU° = - 5,097 10° - 3,5*8,31*298 = -5,105 10°J/mol.

capacité calorifique a volume constant : Cv = Cp-R

—ATR = LTQS (50C, 172) + 8C, (CO2) + 9C, (H2ONAT

5,10510° = [(50 20,79 +8%28,79 + 9% 25,19 T |35, = 1496,53(T, — 298)

Tr=3709 K.
EXERCICEG6 :
I/ C2H4 (g) + 302 (g) — 2CO2 (9) + 2H20 (1) ArH®298K = -1387,8 kJ

1. On applique la loi de Hess :

ArH®298k = 2AtH 208k (CO2, g) +2AH 298k (H20,1) - AfH 208k ( C2H4 ,Q)
L’enthalpie molaire standard de formation C2Ha (g) est :

AfH298k (C2Ha ,g) = 2AH 208k ( CO2, g) + 2AH 208k ( H20,1) - ArH 208k
AfH®298k (C2Ha4 ,0) = 2 (-392,9) + 2( -284,2)+1387,8

AfH®208(C2H4 ,g) = 33,6 kJ.mol?



2. L’énergie de liaison C=C dans C>H4 (Q) :
On applique la méthode du cycle : > AHi (cycle) =0

AH®

2C(9)+4H (9 (H2 C = CHa)g

v

AH®4

2 C (s) +2H2(9)

Pour le cycle nous avons : AH%>+ AH%3 + AH% - AH°1 =0
AH®1 = AfH®208k(C=C) + 4 AtH298x(C-H)

AH®; = - 2 AsubH® 208k (C,S)

AH®3 = 2 AfH298k (H-H)

AH®s= AfH208k (C2H4,0)

Nous trouvons : AfH°29sx(C=C) = - 611,8 kJ.mol™.

I.1.a.
Enthalpies de formation supposées dépendre uniquement de la température = AHPr = AHr

Détermination de AfH ssox(CoHa)g :
Loi de Kirchhoff = AfH°ss0k(C2Ha4)g = 26,24 kJ.mol?

Détermination de AtH®ssox(H20)q:

Cycle thermochimique
A 550K et 1bar:  Hyg+1/2 Oy » H,Oq

H.0q a373Ket1 bar

H20q) a 373K et 1 bar

v 4 T

A 298K et 1bar:  Hyg+1/2 Oy » HOq
AiH®s50k(H20)g = AfH %298k (H20)1 + (Cp°(H2)+1/2Cp°(02))(298-550) + Cp°(H20) (373-298)
+AvpHC573(H20) + C°(H20), (550-373) = 242319 J.mol™ = -242,319 kJ.mol™




Détermination de AfH°ssox(C2HsOH)g:
A 550K et 1bar: 2 Cs) + 3 Hag + 1/2 Oy » C;HsOH(g)

T

C:HsOH & 352K et 1 bar

C2HsOH) a 352K et 1 bar

v v v T

A 298K et 1bar: 2 Cs) + 3 Hagg + 1/2 Og) » C,HsOHgy

AfHs50k(C2H50H)g = AtH®208K(C2HsOH)1 + (2 Cp'(C(s))+3Cp°(H2) + 1/2Cp°(02))(298-550)

+ Cp°(C2HsOH(1))(352-298) + AvapH°352x(C2Hs0H), + Cp°(C2Hs0H(g)) (550-352)
AiHs50k(C2HsOH)g = -248494 J.mol™* = -248,494 kJ.mol*
b. Loi de Hess = ArH°ssox = -32,415 kJ.mol™
2. AiH%ss0k = AfH°(C-C) + AfH°(C-H) + AfH°(C-0) - AH°(O-H) - AH°(C=C) = -27,8 kJ mol*
3. Dans ce cas, on ne peut comparer ces 2 résultats en raison des approximations faites, aussi

bien sur la pression que sur la température. De plus, les énergies de liaison ne donnent qu’un
ordre de grandeur des enthalpies de réaction.

EXERCICE 7:

1) Pour calculer ’enthalpie ArsH®298k de la réaction on applique :

La méthode algébrique : Il faut combiner ces réactions et leurs équations respectives de fagon
a obtenir la réaction voulue.

P=1atmet T = 298K

CoHa (g) + 302 (g)—2 CO2(g) +2H20 () ArtH®298k = -332 kcal
Ha(g)  +%02(g) — H20 ()) Ar2H®208K = -68.3 kcal
-[C2Hs (g) + 7/2 O2 (g) —2 CO2(g) + 3H20 (1) ] - ArsH®298k = -372,8 kcal
C2Ha(g) + H2(9) — C2Hs (9) ArgH®208K = ?

AraH®208x = Ar1H208k + Ar2H%208x — ArzH298k
ArsH®298x = — 332,0- 68,3 + 372,8 = -27,5 kcal
AraH®208k =-27,5 kcal



2) La chaleur de formation de C2Ha(g) est :
AraH208k = AfH208k (C2Hs (g)) - AtH 208k (C2H4 (g))
AfH®208k (C2He () ) = AraH®208k + AfH 208K (C2Ha (Q))
AfH®298k (C2Hs (9)) = -19,46 kcal.mol™.

3) La chaleur de formation de la liaison C - C est :

AraH®208 K i
2C (s) + 3H2(9) » CoHs(Q) a 298K

A $H°298x (C-C) + 6 A rH°208x (C-H)

3AH° H-H
2AsupH 208k (C,S) fH 208K ( )

2C(9) +6H ()
AraH®298k = AfH 208k (C2He ,Q)
AfH® 298k (C2Hs ,0) = 2AsunH 208k (C,S) -3AH 208k(H-H) +AfH® 298x(C-C) + 6AsH298x(C-H)
AfH®208x(C-C) = -76,9 kcal.mol™?



