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Introduction 

Une réaction chimique provoque des ruptures et des formations de liaisons chimiques. L’utilisation de 

la conservation de l’énergie permet de comprendre les effets thermiques d’une réaction chimique. 

Prenons par exemple la réaction entre les ions HO- et les ions H3O+. Expérience : 

 

 



On constate une hausse de température : la réaction libère de l’énergie thermique (c’est pour ça qu’il 

faut manipuler les produits ménagers avec précaution). L’expérience précédente montre que les 

réactions acido-basiques (qu’on connaissait déjà et que l’on a déjà appris à caractériser) ont une 

propriété que l’on ne peut pas expliquer encore avec les outils que l’on possède. Dans les conditions 

usuelles (transformations monobares), la fonction thermodynamique adaptée pour décrire les 

transferts thermiques est l’enthalpie H. 

 

I Premier principe en thermochimie 

En chimie, on travaille dans des conditions monobares : Pi = Pf = Pext. L’enthalpie H dépend de la 

température, la pression et des quantités de matière des espèces. Mais il n’est pas facile de travailler 

avec l’ensemble des quantités de matière, donc on va travailler avec l’avancement. En effet, il existe 

une relation simple entre les quantités de matière et l’avancement. Donc on peut travailler avec 

l’avancement `a conditions de connaître les quantités de matière initiales (ce qui est le cas). 

H(T, P, ξ) 

 

1) Enthalpie de réaction 
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On définit alors l’enthalpie de réaction : 𝛥𝑟𝐻(𝑇, 𝑃) = (
𝜕𝐻

𝜕𝜉
)𝑃,𝑇, Il s’agit d’une grandeur intensive, qui 

ne dépend pas des quantités de matière. Pour une transformation monobare et monotherme, on peut 

écrire : H(T, P, ξ) = ΔrH(T, P)dξ. Donc entre un état 1 et un état 2 : 

𝛥1→2𝐻(𝑇, 𝑃, 𝜉) = ∫ 𝛥𝑟𝐻(𝑇, 𝑃)𝑑𝜉
𝜉2
𝜉1

= 𝛥𝑟𝐻(𝑇, 𝑃)(𝜉2 − 𝜉1), en général, ξ1 = 0 donc : 

𝛥1→2𝐻(𝑇, 𝑃, 𝜉) = 𝛥𝑟𝐻(𝑇, 𝑃)𝜉 

Attention à la signification des Δ ! 

Par application du premier principe : 𝛥1→2𝐻(𝑇, 𝑃, 𝜉) = 𝑄1→2 = 𝐶𝑃𝛥𝑇 

On a donc dans ce cas le lien entre l’enthalpie et la température. On peut mesurer la température et 

donc remonter à H (physique), ou bien on peut mesurer ∆rH(T, P) (chimie). 

Pour ξ > 0, si ΔrH < 0 alors le système perd de l’énergie et si ΔrH > 0 alors le système reçoit de l’énergie. 

 

2) Réaction de formation 

 



 

Ex : formation de CO2(g) 

 

3) Loi de Hess 

 

Ex : ΔfH°(O2(g)) = 0 

• ΔrH° < 0 : réaction exothermique 

• ΔrH° = 0 : réaction athermique 

• ΔrH° > 0 : réaction endothermique 

 

Ex : combustion de l’éthane 

On va maintenant voir comment mesurer l’enthalpie de réaction. 

 

II Mesure de ΔrH par calorimétrie 

1) Principe de la mesure 



 

On doit d’abord trouver la masse en eau du calorimètre (masse d’eau fictive qui aurait la même 

capacité thermique que le calorimètre). 

On verse 100g d’eau à la température T1 dans un calorimètre. On verse ensuite 100g d’eau à la 

température T2 > T1. La température à l’équilibre est Tf. 

𝑄1 + 𝑄2 = (𝑚1 + µ)𝑐𝑒𝑎𝑢(𝑇𝑓 − 𝑇1) + 𝑚2𝑐𝑒𝑎𝑢(𝑇𝑓 − 𝑇2) = 0, on en déduit µ. 

 

 

 



 

2) Exploitation de l’expérience 

L’enthalpie est une fonction d’état, on peut donc la décomposer en plusieurs étapes et créer un chemin 

fictif : 

 

 

𝛥𝐻 = 𝛥𝐻1 + 𝛥𝐻2 = 0 

𝛥𝑟𝐻°𝜉 + 𝐶𝑃(𝑇𝑓 − 𝑇𝑖) = 0, avec 𝐶𝑃 = 𝑛𝑒𝑎𝑢𝑀𝑒𝑎𝑢𝑐𝑒𝑎𝑢 

On en déduit ΔrH°. 

ΔrH° < 0 : la réaction est exothermique, elle libère de l’énergie 

 



Valeur théorique : ΔrH° = -55,8 kJ.mol-1 

 

Conclusion 

Lors d’une réaction chimique, il y a souvent variation de température. Si cette variation est trop 

brutale, on peut considérer qu’elle se fait de manière adiabatique. On distingue la température de 

flamme, qui est la température atteinte par une réaction adiabatique à pression constante, de la 

température d’explosion, qui est la température atteinte par une réaction adiabatique à volume 

constant. On a vu qu’on pouvait appliquer le premier principe à la réaction chimique et obtenir des 

informations sur les échanges thermiques pour une réaction donnée. Mais cela ne permet pas de 

prédire l’évolution du système. Il faudrait utiliser le second principe pour trouver un critère 

d’évolution. 
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Questions 

• Différence entre état standard et état de référence ? 

➔ État standard : C = C° et P = P°, état de référence : convention 

• Comment expliquer simplement qu’il y a des réactions exothermiques et d’autres 

endothermiques ? 

➔ Il y a de l’énergie dans les liaisons. Quand on passe d’un état fortement lié vers un état 

faiblement lié, de l’énergie est libérée. Quand athermique, les liaisons sont à peu près les 

mêmes dans les produits et les réactifs. 

• Exemple de réaction endothermique ? 

➔ Dissolution du sel dans l’eau 

• Comment on obtient les enthalpies de formation ? 

➔ On les calcule avec les énergies de liaison 

• Comment obtenir la température de flamme en regardant une flamme ? 

➔ Avec sa couleur, méthode spectroscopique 


