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LES PRINCIPES DE LA THERMODYNAMIQUES. LES FONCTIONS U ET H 
 

La thermodynamique est la science des échanges d'énergie entre les systèmes, 

ou entre les systèmes et le milieu extérieur, lors de transformations de la matière. Elle ne 

s'intéresse pas aux mécanismes réactionnels élémentaires qui président à ces 

transformations, ni à la vitesse à laquelle les systèmes évoluent.  

 Tous les processus naturels sont soumis aux lois fondamentales de la thermodynamique. 

Dans les cas simples ces lois peuvent permettre de prévoir le bilan énergétique d'une 

transformation (objet du cours de thermochimie de cette année) et également le sens de 

l'évolution d'un système (objet du cours de thermodynamique chimique de seconde 

année).  

Le terme thermodynamique est introduit en 1849 par William Thomson, futur Lord 

Kelvin. On peut situer la « génèse » de la thermodynamique aux années 1820-1865, 

riches des travaux de Carnot, Mayer, Joule, Thomson, Helmholtz, ou encore Clausius. 

Des trois principes de la thermodynamiques, nous n’utiliserons cette année que le 

premier, appliqué à un système au sein duquel il y a une transformation physicochimique. 

Nous n’aurons par conséquent besoin que des seules fonctions d’état U, énergie interne, 

et H, enthalpie. 

 Le premier principe, ou principe de conservation de l’énergie ⇒ énergie interne U 
et enthalpie H. 

 Le second principe, ou principe d’évolution ⇒ entropie S, puis énergie libre F, et 

surtout enthalpie libre G. 

 Le troisième principe, ou principe de Nernst, fournissant une échelle (absolue) 

d’entropie ⇒ entropie S 

Les fonctions F et G ne seront définies qu’en seconde année. 
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1.DEFINITIONS : SYSTEME ET DESCRIPTION D’UN SYSTEME. 
 

  

1.1. LE SYSTEME ETUDIE. 
Le thermodynamicien doit définir avec précision ce qui constitue le système qu’il étudie : 

Le système est défini comme la portion de l'univers choisie arbitrairement qui fait l'objet de 

l'étude. Le système est séparé du reste de l'univers, appelé "milieu extérieur", par une 

surface fermée réelle ou fictive qui constitue son enveloppe et qui fait elle-même partie ou 

non de ce système. Ce qui n’est pas le système est le milieu extérieur. Le système peut 

être le siège de transformations physico-chimiques ou bien évoluer sous l'action de 

paramètres extérieurs (température ou pression par exemple).  

Le système se définit par la quantité de matière qu'il contient (sa masse), par l'état dans 

lequel se trouve cette matière, ainsi que par divers paramètres qui permettent de définir 

cet état.  

En première année, on ne s’intéresse pas à la prévision du sens 
d’évolution d’un système mais uniquement aux effets thermiques d’un 
système qui évolue. 
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En thermochimie, 
l’univers est décomposé 

en deux parties :  

Le système étudié d’une 
part  

Et  

Le milieu extérieur 
d’autre part 

 
UNIVERS = SYSTEME + MILIEU EXTERIEUR 

Suivant la nature des échanges qui ont lieu entre le système et le milieu extérieur, on 

distinguera quatre sortes de systèmes : 

 

Nature du système 

Echange avec le milieu extérieur 

Exemples Energie 
Matière 

Travail Chaleur 

OUVERT oui oui oui Cellule vivante, feu 

FERME oui oui non Réacteur clos 

ISOLE non non non Univers 

ADIABATIQUE oui non non Système dans un 
vase Dewar 
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  Pour un système fermé, c’est la masse totale qui reste constante. Il peut y avoir 
quand même variation de la quantité de matière des constituants par une réaction 
chimique, ou par un changement d’état physique. 

 

1.2. DESCRIPTION DE L’ETAT D’UN SYSTEME. 
 

Etat d’un système = " photo instantanée "  de celui-ci.  

 

Pour définir l'état d'un système il faut être capable de préciser à chaque instant la valeur 

numérique de chacun des paramètres caractéristiques du système : masse, température, 

pression, concentrations des constituants dans les différentes phases, masse volumique, 

volume, indice de réfraction, pressions partielles des gaz dans les différentes phases 

gazeuses, etc. … 

  Parmi ces paramètres caractéristiques que l'on appelle aussi grandeurs d'état, certains 

dépendent de la quantité de matière à laquelle ils se rapportent, d'autres non.  

  

1.2.1. GRANDEURS  ET VARIABLES D’ETAT ; GRANDEURS EXTENSIVES ET 

GRANDEURS INTENSIVES. 
 

Les grandeurs d’état décrivent l’état d’un système. Le nombre de ces grandeurs d’état 

doit être tel qu’il permette de calculer n’importe quelle propriété du système à partir d’elles.  

Parmi ces grandeurs d’état, on distingue : 

 Les grandeurs intensives,  ou variables intensives : leurs valeurs sont 

indépendantes de la quantité de matière du système étudié. Exemples : température T, 

pression p, concentration C,…Les grandeurs intensives ne sont pas additives. 

 Les grandeurs extensives : leurs valeurs sont proportionnelles à la quantité de 

matière du système étudié. Exemples : masse m, volume V, énergie E, quantité de 

matière n … Les grandeurs extensives sont additives. 
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La réunion de deux systèmes identiques double la valeur des grandeurs extensives mais 

laisse inchangée la valeur des grandeurs intensives. 

On peut dire également que la valeur d’une grandeur intensive décrivant le système 

(Σ) est la même pour tout sous système de (Σ). 

 

Les grandeurs d’état sont parfois liées entre elles par une équation d’état. Par exemple, 

dans le cas d’un gaz parfait, p, T, V et n sont liées par l’équation :  

     pV = n.R.T 

C’est une équation d’état car elle donne une relation entre la température T, la pression p, 

le volume V, pour une quantité de gaz donnée. 

En écrivant : p = n.R.T/V alors p devient une fonction d’état des variables d’état n, T et 

V. Nous écrirons : 

p = p(n, T, V) 

1.2.2. PROPRIETES DES FONCTIONS D’ETAT. 
 

Une fonction d’état X est une grandeur d’état X dont la variation XB-XA au cours d’une 

transformation donnée est indépendante de la nature de cette transformation (cette variation 

ne dépend pas « du chemin suivi »). 
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     ΔX = (XB – XA)1    

            = (XB – XA)2   

            = (XB – XA)3       

 

     Ex : ΔU = W1 + Q1 

                    = W2 + Q2 

                    = W3 + Q3 

  

Mathématiquement, une fonction F est une fonction d’état si sa différentielle dF est 
une différentielle totale exacte :  

y,z x,yx,z

F F FdF = dx + dy + dz
x y z

⎛ ⎞∂ ∂ ∂⎛ ⎞ ⎛ ⎞
⎜ ⎟⎜ ⎟ ⎜ ⎟∂ ∂ ∂⎝ ⎠ ⎝ ⎠⎝ ⎠

…         différentielle totale de F 

y,z x,zx,z y,z

2 2

z z

F F   autres égalités "croisées"
y x x y

soit :

F F    autres égalités "croisées"
x y y x

⎛ ⎞⎛ ⎞ ⎛ ⎞⎛ ⎞ ⎜ ⎟⎜ ⎟ ⎜ ⎟⎜ ⎟⎜ ⎟ ⎜ ⎟⎝ ⎠ ⎝ ⎠⎝ ⎠ ⎝ ⎠

⎛ ⎞ ⎛ ⎞
⎜ ⎟ ⎜ ⎟⎜ ⎟ ⎜ ⎟⎝ ⎠ ⎝ ⎠

∂ ∂ ∂ ∂= +
∂ ∂ ∂ ∂

∂ ∂= +
∂ ∂ ∂ ∂

 

différentielle totale exacte de F 

 

Nous utiliserons souvent cette propriété :  

La variation d’une fonction d’état au cours d’une évolution naturelle 
sera la même qu’au cours d’une transformation fictive si les états 

initiaux et finaux sont les mêmes.  
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Exemple : 

Reprenons l’équation d’état p= p(n, V, T). Notons Vm le volume d’une mole de gaz, volume 

molaire : alors, p = p(Vm, T) en envisageant une mole de gaz parfait. 

L’expression : 
m

m
mV T

p pdp .dT .dV
T V

⎛ ⎞∂ ∂⎛ ⎞= +⎜ ⎟ ⎜ ⎟∂ ∂⎝ ⎠ ⎝ ⎠
 est appelée différentielle totale de p. Elle 

indique que la variation de p dépend de la façon dont p varie avec T, fois la variation 

infinitésimale dT (à Vm constant) , plus de la façon dont p varie avec Vm, fois la variation 

infinitésimale dVm (à T constante).  

 

Lorsque les dérivations croisées d’une différentielle sont égales, on dit que la 
différentielle est une différentielle totale exacte. 

 

 

LA NOTION DE DIFFERENTIELLE EXACTE OU INEXACTE EST TRES IMPORTANTE EN CHIMIE, CAR : 

 Si la différentielle dy est exacte : 
2

1

y

2 1
y

dy = y  - y∫  : l’intégrale dépend uniquement des 

bornes et non du chemin suivi pour aller de 1 à 2. 

 Si la différentielle dy est inexacte : 
2

1

y

2 1
y

dy  y  - y≠∫  : l’intégrale dépend des bornes mais 

aussi du chemin suivi pour aller de 1 à 2. 

 

1.3.PHASE(S) D’UN SYSTEME 
 

On appelle phase d’un système toute région de ce système où les grandeurs 
intensives sont des fonctions continues des coordonnées de l’espace. 
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Exemples :  

   une colonne d’air : une phase, non uniforme 

 un mélange gazeux : une phase, la phase gaz 

 deux liquides totalement miscibles : une phase, liquide 

 pour les solides, il y a généralement autant de phases que de solides (sauf dans 
le cas des solutions solides, ou alliages : il n’ y a là qu’une seule phase). 

 une phase est uniforme si les valeurs de ces mêmes fonctions intensives sont 

indépendantes des coordonnées de l’espace. 

 un système homogène est un système qui contient une seule phase uniforme. 

 un système qui contient plusieurs phases est un système hétérogène. 

 

1 .4. CONSTITUANT CHIMIQUE ET CONSTITUANT PHYSICOCHIMIQUE. 
 

 un constituant chimique  est une entité caractérisée par une formule chimique 

donnée. 

Exemples : CO2, O3, Ag+ ou encore le radical •C(CH3)3 sont des espèces 

chimiques. 

 un constituant physicochimique est une espèce chimique dans un état 

physique donné (phase donnée). 

Exemples :    CO2(g) et CO2(s), ou carboglace, sont deux constituants physico-chimiques. 

           Br2(l) et Br2(g) sont deux constituants physico-chimiques. 

Rem : il sera utile de faire la distinction entre espèces chimiques et 

physicochimiques lorsque nous calculerons la variance d’un système (2ème 

année) 
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2. ENERGIE INTERNE U D’UN SYSTEME ET PREMIER PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE. 
 

 Premier postulat 

Pour tout système, il existe une forme d’énergie propre au système, appelée énergie 
interne  U, fonction d’état extensive du système étudié. 

 

 Second postulat 

Soit un système fermé, macroscopiquement au repos, non soumis à un champ de 
forces volumiques, alors : 

La variation d’énergie interne au cours d’une transformation d’un état A à un état B 
est égale à la somme du travail et de transfert thermique (ou quantité de chaleur ) 
échangés avec le milieu extérieur : 

ΔU = W + Q     Forme intégrée 

dU = δW + δQ          Forme différentielle 

 

 

ΔU = (UB – UA)1 = W1 + Q1 

= (UB – UA)2 = W2 + Q2 

= (UB – UA)3 = W3 + Q3 

 

Une variation d’énergie interne résulte des transferts de travail et de chaleur (ou transfert 

thermique) avec le milieu extérieur : il n’ y a pas de création interne d’énergie. Ainsi, pour 
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un système isolé, n’échangeant ni chaleur, ni travail avec le milieu extérieur, l’énergie 

interne ne varie pas : 

 L’énergie interne d’un système isolé se conserve.  

 

Clausius résuma le premier principe de la thermodynamique en énonçant que : 

 

L’énergie interne de l’univers est constante 

 

 

 

Clausius  1822-1888 

 

 

3. UNE AUTRE FONCTION D’ETAT : L’ENTHALPIE H 
 

L’ enthalpie H est la fonction d’état définie par : H = U + pv 

 

Cette année, en chimie,  nous n’aurons besoin que de deux  fonctions 

thermodynamiques : la fonction énergie interne U et la fonction enthalpie H ; nous les 

utiliserons à chaque fois avec leurs « variables naturelles » ; les expressions ci-dessous 

sont valables dans la situation suivante :  

  transformations réversibles, car dans ce cas, il y a par exemple, identité 

entre dW et –pdV d’une part, et entre dQ et TdS d’autre part. 

  le travail autre que celui des forces de pression est nul. 
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  il n’y a pas de transformation physicochimique (donc pas de changement 

d’état ou de réaction chimique). 

  le système étudié est fermé. 

 

ENERGIE EXPRESSION 
DIFFERENTIELLE RELATION DE MAXWELL 

U 

Variables naturelles : S et V 
dU = TdS - pdV 

S V

T p V S
⎛ ⎞ ⎛ ⎞
⎜ ⎟ ⎜ ⎟
⎝ ⎠ ⎝ ⎠

∂ ∂= −∂ ∂  

H 

Variables naturelles : S et p 
dH = TdS + Vdp 

pS

T V
p S

⎛ ⎞ ⎛ ⎞
⎜ ⎟ ⎜ ⎟⎜ ⎟ ⎝ ⎠⎝ ⎠

∂ ∂=∂ ∂  

 

Remarques importantes : 

 Si la transformation est irréversible, les expressions sont toujours vérifiées, mais il n’y 

a plus, par exemple, identification de δQ à TdS ou de δW à –pdV. 

 

 Si le système est ouvert, ou bien s’il y a une transformation physicochimique, alors, 

il faut prendre en compte les changements de quantités de matière en introduisant les 

nombres de moles ni et les variations dni : c’est ce qui nous préoccupera lorsque nous 

étudierons en détail la réaction chimique.  
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LES GRANDEURS DE REACTION 

ETATS STANDARD ET GRANDEURS STANDARD DE REACTION 
 

 

 

Une des applications importantes de la thermodynamique concerne les réactions 

chimiques. Dans ce chapitre, nous appliquerons le premier principe à la réaction chimique, 

ou plus précisément à des systèmes macroscopiques sièges de réaction chimique.  

Le premier principe résulte de la loi de conservation de l’énergie. Nous limiterons notre 

étude aux échanges d’énergie du système étudié avec le milieu extérieur, sans chercher 

cette année à prédire le sens d’évolution spontanée d’une transformation ou d’une 

réaction chimique. 

Quelques définitions de grandeurs sont nécessaires pour appréhender d’une façon 

générale ces échanges d’énergie appliqués aux réactions chimiques. 

 

1. ETAT STANDARD ET ETAT STANDARD DE REFERENCE. 
 

1.1.ETAT STANDARD D’UN CONSTITUANT PHYSICOCHIMIQUE. 
 

 Il faut bien noter qu’un état standard est un état d’un constituant physicochimique. 

L'état standard du constituant cité est un état particulier, choisi conventionnellement, et il 

s’agit assez souvent d’un état hypothétique. 
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Quelque soit l’état physique d’un constituant, l’état standard se rapporte à la pression 
standard p° :    

p° = 1 bar = 100 000 Pa = 105 Pa.  (valeur fixée par l’I.U.P.A.C1) 

 

L’état standard se rapporte donc à la pression p° et à une température T. 

 

L’état standard d’un constituant gazeux, pur ou dans un mélange, à T, est l’état 
(hypothétique) de ce constituant pur, à T, sous la pression standard p°, se comportant 
comme un gaz parfait. 

 

L’état standard d’un constituant dans un mélange condensé et à fortiori d’un 
constituant condensé pur, ou du solvant d’une solution, est l’état de ce constituant 
pur, dans l’état physique considéré pour le mélange (liquide ou solide), à la température 
T, sous la pression standard p°. 

 

L’état standard d’un soluté en solution solide ou liquide à une température T est l’état 
(hypothétique) de ce constituant à la concentration c° = 1 mol.L-1, sous pression stan-
dard p = p°, et ayant le même comportement qu’en solution infiniment diluée. 

 

Etats standard. Quelques exemples. 

 Etat standard de l’eau liquide à 40°C sous 1 bar :  l’eau, liquide, pure, sous 1 bar, à 

40°C. ETAT STABLE. 

 Etat standard de l’eau vapeur à 40°C sous 1 bar :  l’eau, gaz parfait, pur, sous 1 

bar, à 40°C. ETAT HYPOYHETIQUE. 

 Etat standard de l’eau solide à 40°C sous 1 bar :  l’eau, solide cristallisé (glace), 

pur, sous 1 bar, à 40°C.    ETAT HYPOYHETIQUE. 

                                                        

1 Union Internationale de Chimie Pure et Appliquée : International Union of Pure and Applied Chemistry 
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 Etat standard du diiode liquide à 20°C sous 1 bar :  le diiode, liquide, pur, sous 1 

bar, à 20°C. ETAT HYPOTHETIQUE. 

 Etat standard du diiode vapeur à 20°C sous 1 bar :  le diiode, gaz parfait, pur, sous 

1 bar, à 20°C. ETAT HYPOTHETIQUE. 

 Etat standard du diiode solide à 20°C sous 1 bar :  le diiode, solide cristallisé, pur, 

sous 1 bar, à 20°C. ETAT STABLE. 

 

1.2.ETAT STANDARD DE REFERENCE D’UN ELEMENT. 
 

Bien noter qu’un état standard de référence se rapporte à un élément de la classification 

périodique et non plus à un constituant physicochimique. 

L’état standard de référence d’un élément, à T, est en général l’état standard de son 
état d’agrégation le plus stable thermodynamiquement à la température T 
considérée. 

 

Rem : état d’  « agrégation » ? Cet état recouvre non seulement l’état physique, mais 

aussi la structure à l’état solide, et l’atomicité à l’état de gaz. 

Etats standard de référence. Quelques exemples. 

 A 298 K, sous p° : Carbone.........Graphite quelque soit la température. 

                                            ..........Diamant 

 A 298 K, sous p° : Iode.........Diiode gazeux 

                                       .........Diiode solide 

 A 298 K, sous p° : Oxygène…..Monoatomique gazeux 

                                               ....Diatomique gazeux quelque soit la température 

                                 ….Triatomique gazeux 
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 Pour les corps simples dont la température d’ébullition normale2 est inférieure à 

25°C, l’état de référence est le corps simple diatomique gazeux à toute température 

(ex : H2, O2, F2, Cl2,…). 

 

1.3. REACTION STANDARD DE FORMATION D’UN CONSTITUANT PHYSICOCHIMIQUE. 
 

C’est la réaction de formation d’une mole de ce constituant, à une température T donnée, 

dans son état standard,  à partir des corps simples des éléments qui le constituent , 
pris dans leur état standard de référence. 

 

Butane, gazeux  

NH3, gazeux  

Chlorure d’argent, solide  

Eau, liquide  

Eau, gazeux  

Ion chlorure en solution 
aqueuse 

 

 

 

Rem : cas particulier des ions en solution aqueuse : on envisage la formation des ions 

à partir de corps simples, électriquement neutres, et on doit choisir une référence : il s’agit 

de l’ion H3O+ aqueux,  noté H+
(aq).  

                                                        

2 température d’ébullition sous la pression atmosphérique 1 atm = 1,013 bar 
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Ainsi, la réaction standard de formation de Br-
(aq) s’écrira :  

½ H2(g)  +  ½ Br2(l)  =  H+
(aq)  +  Br-

(aq) 

On considère donc la formation simultanée de l’ion H+
(aq), et de Br-

(aq) 

 

2. ENERGIE INTERNE ET ENTHALPIE D’UN SYSTEME SANS REACTION. 
 

2.1.ENERGIE INTERNE ET ENTHALPIE D’UN SYSTEME FERME SANS REACTION  CHIMIQUE. 
 

 

Rappel : l’enthalpie H d’un système est définie ainsi : H = U + PV 

 

2.1.1.LE SYSTEME EST UN CONSTITUANT SEUL (CORPS PUR). 
 

 Ce corps pur est un gaz assimilé à un gaz parfait : 

D’après les lois de Joule (voir cours Physique), l’énergie interne molaire Um d’un gaz 
parfait ne dépend que de la température T. 

 Um = Um(T)  

En présence de n moles de gaz parfait, U(T) = n.Um(T) 

Rem : L'indice "m" sera utilisé pour représenter une grandeur molaire. 
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 Ce corps pur est en phase condensée, liquide ou solide cristallisé (fluide incompressible) : 

Dans ce cas, l’influence de la pression est alors négligeable, et, ce n’est qu’une 

approximation, on admettra que l’énergie interne ne dépend pratiquement que de la 

température T. 

 ≈U   U (T)m m   

En présence de n moles de constituant, U(T) = n.Um(T) 

 

Les résultats sont analogues pour la fonction enthalpie H = U + PV 

 

 

D’après les lois de Joule, l’enthalpie molaire d’un gaz parfait ne dépend que de la 
température T. 

 Hm = Hm(T)  

En présence de n moles de gaz parfait, H(T) = n.Hm(T) 

 

 Dans le cas du corps pur en phase condensée, liquide ou solide cristallisé (fluide 

incompressible) : l’influence de la pression est alors négligeable, et, ce n’est qu’une approximation, 

on admettra que l’enthalpie ne dépend pratiquement que de la température T. 

 ≈H   H (T)m m   

En présence de n moles de constituant, H(T) = n.Hm(T) 

Les relations donnant les variations des grandeurs molaires précédentes en fonction des 

variables T, v et p sont les suivantes : 
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m
V,m

U C (T)T V

⎛ ⎞
⎜ ⎟⎜ ⎟⎝ ⎠

∂ =∂  mU  0V T

⎛ ⎞
⎜ ⎟⎜ ⎟⎝ ⎠

∂ ≈∂  

m
p,m

H C (T)T p

⎛ ⎞
⎜ ⎟⎜ ⎟⎝ ⎠

∂ =∂  mH  0p T

⎛ ⎞
⎜ ⎟⎜ ⎟⎝ ⎠

∂ ≈∂  

 

Cp,m(T) et Cv,m(T) sont respectivement les capacité calorifique molaire à pression 
constante et capacité calorifique molaire à volume constant :  

m
V,m

U 1 UC (T) nT TV V

⎛ ⎞ ⎛ ⎞⎛ ⎞
⎜ ⎟ ⎜ ⎟⎜ ⎟⎜ ⎟⎜ ⎟ ⎜ ⎟⎝ ⎠⎝ ⎠ ⎝ ⎠

∂ ∂= =∂ ∂  

m
p,m

H 1 HC (T) nT Tp p

⎛ ⎞ ⎛ ⎞⎛ ⎞
⎜ ⎟ ⎜ ⎟⎜ ⎟⎜ ⎟⎜ ⎟ ⎜ ⎟⎝ ⎠⎝ ⎠ ⎝ ⎠

∂ ∂= =∂ ∂  

Ces deux grandeurs s’expriment en J.K-1 .mol-1 

Donc, pour un gaz parfait : dU = n.CV,m(T).dT = m.cV,m(T).dT  et dH = n.Cp,m(T).dT = 

mcp,m(T).dT 

cp,m(T) et cv,m(T) sont respectivement les capacité calorifique massique à pression 
constante et capacité calorifique massique à volume constant. 

 

Ainsi, l’intégration de la relation m
P,m

H C (T)
T P

∂⎛ ⎞ =⎜ ⎟∂⎝ ⎠
 permet le calcul de l’enthalpie molaire 

d ‘un constituant dès lors que l’on connaît Cp,m(T)  Ci-dessous est rapportée la variation de 

l’enthalpie molaire du benzène de 0 K à 500 K. Les discontinuités correspondent aux 

températures de changement d’état, respectivement à 278,7 K et 353,2 K. 
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Variation de l’enthalpie molaire du benzène 

de 0 K à 500 K. 

 

En ordonnée, est reportée la différence 

 Hm(T) – Hm(0) (la notation H utilisée là est 

équivalente à celle utilisée dans ce cours 

pour désigner la grandeur molaire Hm 

BenzËne

LIQUIDE

Tfus TÈb

BenzËne

SOLIDE

BenzËne

GAZEUX

 

 

 

Hm(300K) est égale à l’aire colorée sous la 

courbe plus la valeur de l’enthalpie molaire de 

fusion qui vaut 9,95 kJ.mol-1 
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Tfus

TÈb

BenzËne

SOLIDE

BenzËne

GAZEUX

BenzËne

SOLIDE
BenzËne

LIQUIDE

BenzËne

GAZEUX

BenzËne

LIQUIDE

fusT

1 p
0

H  = C (B,s)(T)dTΔ ∫
éb

fus

T

2 p
T

H  = C (B,l)(T)dTΔ ∫
éb

T

3 p
T

H  = C (B,v)(T)dTΔ ∫

Lfus Lvap

 

 

2.1.2. LE SYSTEME EST UN MELANGE DE PLUSIEURS CONSTITUANTS. 
 

Utilisons la propriété suivante : l’énergie interne du système est une grandeur 
extensive. 

 Pour le système formé de i constituants :  

i i,m i i,m
i i

U = n .U (T)   ;   H = n .H (T)∑ ∑  

Chaque Ui,m(T) désigne l’énergie interne molaire de chaque constituant Ai. 

Chaque Hi,m(T) désigne l’enthalpie molaire de chaque constituant Ai. 

 

2.2. ENERGIE INTERNE STANDARD ET ENTHALPIE STANDARD D’UN SYSTEME FERME  SANS 

REACTION CHIMIQUE. 
 

 L’énergie interne standard U° du système est l’énergie interne de celui-ci lorsque tous 

les constituants sont considérés dans leur état standard. 
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 L’enthalpie standard H° du système est l’enthalpie de celui-ci lorsque tous les 

constituants sont considérés dans leur état standard. 

 

 

i i,m i i,m
i i

U = n .U° (T)   ;   H = n .H° (T)∑ ∑  

 

 

 Chaque U°i,m(T) désigne l’énergie interne molaire standard de chaque constituant Ai. 

 Chaque Hi,m(T) désigne l’enthalpie molaire standard de chaque constituant Ai. 

 

 Nous considérons les gaz parfaits ; sachant que pour un gaz parfait, l’énergie interne et 

l’enthalpie ne dépendent que de la température, alors : Ui,m =U°i,m et Hi,m = H°i,m 

Et pour les phases condensées pures, l’énergie interne et l’enthalpie ne dépendent aussi 

que de la température, ceci étant une bonne approximation. Alors, de même : : Ui,m =U°i,m 

et Hi,m = H°i,m 

Finalement, nous aurons toujours des systèmes pour lesquels nous pourrons écrire :  

1 2 i i i,m
i

1 2 i i i,m
i

U(T,V, n ,n ,...n ) U (T) = n .U (T) 

H(T,p,n ,n ,...,n )  H (T) = n .H (T)

°

°

≈ °

≈ °

∑

∑
 

Rem : T et V apparaissent ici dans cette dernière expression parce que la fonction U est 

une fonction d’état que l’on utilise pour décrire les transformations isothermes isochores. 

De même, T et p apparaissent ici dans cette dernière expression parce que la fonction H 

est une fonction d’état que l’on utilise pour décrire les transformations isothermes 

isobares. 
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3. ECRITURE D’UNE REACTION ET AVANCEMENT ; GRANDEURS DE REACTION.  
 

Maintenant, envisageons un système fermé en réaction chimique (par exemple un 

réacteur clos siège dans lequel du dihydrogène et du diazote réagissent pour former de 

l'ammoniac). La masse de ce système ne varie donc pas mais les quantités de matières, 

elles, varient. 

 

3.1. ECRITURE D’UNE REACTION CHIMIQUE ET AVANCEMENT ξ. 
 

Toute réaction chimique sera écrite en reprenant le formalisme suivant : 

1 1 2 2 1 1 2 2A  + A  + ... =  ' A'  +  A'  + ...ν ν ν ν           sera écrite : i i
i

0 A= ν∑  

Rem : le symbole « = » traduit le bilan de la transformation, sans indiquer aucunement le 

caractère total, partiel ou nul de la transformation. Le symbole « → » pourra être utilisé si 

la réaction est totale. 

Chaque ν i est le nombre stoechiométrique algébrique du participant Ai :   

ν i >0 si Ai est un produit 

ν i <0 si Ai est un réactif 

 A l’instant t le nombre de mole du constituant Ai est ni(t) tel que :  

i i in (t) = n (0) + . (t)ν ξ  

ξ est l’avancement de la réaction. Il s’exprime en mol et est pris (ici et souvent) nul en t = 

0 : initialement, il n’y a que les réactifs. 

 Pour une réaction totale, si j est l’indice du réactif en défaut, alors l’avancement final est 

ξf :  

j
f

j

0 n (0)−
ξ =

ν
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3.2.ENERGIE INTERNE ET ENTHALPIE D’UN SYSTEME AU COURS DE LA REACTION CHIMIQUE. 
 

Nous allons reprendre les résultats établis dans la partie précédente. Désormais, l' énergie 

interne U et l'enthalpie H du système dépendent en plus de l’avancement ξ de la réaction : 

( )

( )

1 2 i i i,m i i i,m
i i

1 2 i i i,m i i i,m
i i

U(T,V, n ,n ,...n ) = U(T,V, ) = n .U (T)  = [n (0) + . ].U (T)  

H(T,p,n ,n ,...,n ) = U(T,p, ) n .H (T) [n (0) + . ].H (T) 

° °

° °

ξ ξ ν ξ

ξ ξ = ν ξ

∑ ∑

∑ ∑
 

Avec les approximations précédentes, on peut remarquer que lors d'une réaction chimique 

qui a lieu à température constante,  

l’énergie interne et l’enthalpie du système en réaction chimique sont des fonctions 

affines de l’avancement de la réaction (lorsque la température reste constante). 

H1

H2

H

H1°

H2°

=

=

ξ

H(ξ)

 

 

3.3. DEFINITION D’UNE GRANDEUR DE REACTION. 
 

Soit notre système siège de la réaction décrite par l’équation-bilan : 0 = Σ i ν iAi 

X désigne une grandeur extensive d’un système chimique siège d’une réaction chimique :  

 



 

Cours de thermochimie PCSI 2010-2011 Page 25 sur 42 DL 

 On appelle grandeur de réaction, notée Δ rX, associée à l’équation-bilan de la 

réaction précédente 0 = Σ i ν iAi , la dérivée partielle à T et P bloquées : 

r
T,p

XX = 
⎛ ⎞
⎜ ⎟
⎜ ⎟⎝ ⎠

∂Δ ∂ξ  

 

 Ne jamais oublier l’indice « r » pour réaction : une grandeur de 

réaction se rapporte toujours à une écriture de réaction donnée. 

 Une grandeur de réaction s’exprime en : (unité de X).mol-1……mol-1 
d’avancement. 

   Une grandeur de réaction est une grandeur instantanée. 

   Une grandeur de réaction est une grandeur intensive.  

L’opérateur ( T,P )
 
∂
∂ ξ

 sera noté Δr (variation de réaction) : c’est un opérateur mathématique 

appelé parfois « opérateur de Lewis » 

Pour une grandeur Z on aura donc : 

r T,P
 ZZ (  ) 

∂Δ = ∂ ξ  

Si Z est une fonction d’état extensive dépendant de T, P, n1,…nc alors : 

dZ = ( P,ni
 Z  )
 T

∂
∂

 dT + ( T,ni
 Z  )
 P

∂
∂

 dP + 
c

i i
i 1

Z  dn
=
∑  

      = ( P,
 Z  )
 T ξ

∂
∂

dT + ( T,
 Z  )
 P ξ

∂
∂

 dP + 
c

i i
i 1

( Z ) d
=

ν ξ∑  

       = ( P,
 Z  )
 T ξ

∂
∂

dT + ( T,
 Z  )
 P ξ

∂
∂

 dP + T,P
 Z(  )  d
 

∂ ξ
∂ ξ
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D’où quelle que soit Z : 
c

rT,P i i
i=1

 Z(  )  =  Z  = Z 
∂ ν Δ∂ ξ ∑  

 

3.4. DEFINITION DE L’ENERGIE INTERNE DE REACTION ET DE L’ENTHALPIE DE REACTION. 
 

Appliquons la définition précédente : le système étudié est siège d’une  réaction décrite 

par l’équation-bilan : 

 0 = Σi νiAi :  

UU = r
T,P

⎛ ⎞
⎜ ⎟⎜ ⎟⎝ ⎠

∂Δ ∂ξ  r
T,P

HH = 
⎛ ⎞
⎜ ⎟
⎜ ⎟
⎝ ⎠

∂Δ ∂ξ
 

 

 ΔrU est l’énergie interne de réaction. Elle s’exprime en J.mol-1 (ou k J.mol-1) 

 ΔrH est l’enthalpie de réaction. Elle s ‘exprime en J.mol-1 (ou k J.mol-1). 

 Ce ne sont ni une énergie interne, ni une enthalpie car elles ne s’expriment pas en 

Joule. 

Expressions de ces grandeurs de réaction (toujours, répétons-le, associées à une écriture 

de réaction) :  

r ri i,m
iT,p

r ri i,m
iT,p

UU = = .U (T)   U°(T)

HHH = .H (T)  = °(T) 

°⎛ ⎞
⎜ ⎟
⎝ ⎠

⎛ ⎞
⎜ ⎟⎜ ⎟⎝ ⎠

°

∂Δ ν = Δ
∂ξ

=∂Δ ν Δ∂ξ

∑

∑
 

Les grandeurs de réactions dépendent de la réaction écrite (parce que les nombres 

stoechiométriques apparaissent). 
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4.DEFINITION DE L’ENERGIE INTERNE STANDARD ET DE L’ENTHALPIE STANDARD DE REACTION. 
 

Ce sont les grandeurs de réactions lorsque l’on envisage réactifs et produits dans leur état 

standard. 

Elles sont associées à la réaction décrite par l’équation-bilan 0 = Σ i ν iAi  :  

U°U° = r
T

⎛ ⎞
⎜ ⎟⎜ ⎟⎝ ⎠

∂Δ ∂ξ  r
T

H°H° = 
⎛ ⎞
⎜ ⎟
⎜ ⎟
⎝ ⎠

∂Δ ∂ξ  

 

r ri i,m
iT

r ri i,m
iT

U°U° = = .U (T)   U°(T)

HH°H° = .H (T)  = °(T)    

°⎛ ⎞
⎜ ⎟
⎝ ⎠
⎛ ⎞
⎜ ⎟⎜ ⎟⎝ ⎠

°

∂Δ ν = Δ
∂ξ

=∂Δ ν Δ∂ξ

∑

∑
 

 

Δ rU° est l’énergie interne standard de réaction. Elle s’ exprime en J.mol-1 ( ou  kJ.mol-1 ) 

Δ rH° est l’enthalpie standard de réaction. Elle s’ exprime en J.mol-1 ( ou kJ.mol-1 ) 

Les grandeurs standard de réactions dépendent et dépendent uniquement de la 
température T, pour une écriture de réaction donnée. 

 

4.1. RELATION ENTRE ΔRH°(T) ET ΔRU°(T). 
 

Pour la réaction : i i
i

0 A= ν∑          alors :         r r gH (T) = U (T) + .RTΔ ° Δ ° Δν  

Rem : Δνg = Σgνg : représente la variation du nombre de mole de gaz  d’après l’équation-
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bilan de la réaction précédente  

Démonstration : 

° °
i,m i,m

° °
r i i,m i i,m i i,m

i i i

r i i,m i
i i

H = U (T) + p .v

H°(T) = .H (T)   = .U (T)  + .p .v  

°(T) = .H (T)   .   °

° °

° ⎡ ⎤
⎣ ⎦

Δ ν ν ν

Δ ν ν

∑ ∑ ∑

∑ ∑
 

 Dans cette somme, distinguons les constituants gazeux des constituants en phase 

condensées car vi,m,g >>vi,m,cd 

 ri i,m
i

= U.U (T) °(T)°ν Δ∑  

Ainsi : ° ° ° °
r ri i,m i,g i,m,g i,cd i,m,cd

i i,g i,cd
H = U°(T) = .H (T)   °(T) + .p .v   + .p .v   °Δ ν Δ ν ν∑ ∑ ∑  

La dernière somme est négligeable parce que les volumes molaires des espèces 

condensés sont beaucoup plus petits que celui des espèces en phase gazeuse : 

° °
r ri i,m i,g i,m,g

i i,g
H = U°(T) = .H (T)   °(T) + .p .v°Δ ν Δ ν∑ ∑  

Et les gaz sont tous supposés parfaits : p°.vi,m,g = R.T 

r r i,g
i,g

H = U°(T) °(T) + .R.TΔ Δ ν∑     et   g i,g
i,g

=  Δν ν∑  

D’où le résultat : 

gr rH = U .R.T°(T) °(T) + Δ Δ Δν  
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4.2. VARIATION DE ΔRH°(T) ET DE ΔRU°(T) EN FONCTION DE T. LOIS DE KIRCHHOFF. 
 

Etablissons les deux lois de Kirchhoff  :  

 

 

Kirchhoff 

1824-1887 

r r v i v,i,m
i

d ( U (T)) = C (T)  .C °(T)
dT

Δ ° Δ ° = ν∑
 

 

r r p i p,i,m
i

d ( H (T)) = C (T)  .C °(T)
dT

Δ ° Δ ° = ν∑
 

 

 

 

Δ rCp°(T) est la capacité calorifique standard de réaction sous pression constante. 
C’est une grandeur standard de réaction. 

Δ rCv°(T) est la capacité calorifique standard de réaction à volume constant. C’est 
une grandeur standard de réaction. 

  

Démonstration dans le cas de l’enthalpie standard de réaction : 

i i,m
i

pi i,m
i

r i i,m
i

H

d d ( (H (T))
dT dT

 C

r
i i,m

i
r

d H°
dT

d H° (T)
dT

° = .H (T)   

= .H (T))  =   

= 

°

°

°

ν°

ν

Δ ν

Δ ν

Δ

∑

∑

∑

∑  
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Et exprimons la capacité calorifique standard du système à pression constante : 

° °
p pi,mi

i
C  = n .C (T)∑  

Soit : [ ]° ° °
p pi,m i pi,mn (0) + i.i

i i
C  = n .C (T) = .C (T)  ν ξ∑ ∑  

Dérivons par rapport à ξ :  

p
i

T T

p °
i pi,m

iT

°
i pi,m

i

C °
 = 

C °
 = .C (T)  

n (0) + . .C (T)  
⎛ ⎞∂⎛ ⎞ ∂

⎡ ⎤⎜ ⎟⎜ ⎟ ⎣ ⎦⎜ ⎟∂ξ ∂ξ⎝ ⎠ ⎝ ⎠
∂⎛ ⎞

ν⎜ ⎟∂ξ⎝ ⎠

ν ξ

∑

∑
 

Et par définition des grandeurs ΔrX°, on peut écrire que : ΔrCp°(T) = p

T

C °∂⎛ ⎞
⎜ ⎟∂ξ⎝ ⎠

(la pression 

est fixée, elle vaut p°), et l’on peut donc en déduire : 

p°
r pi pi,m

i T

C °
.C (T) = = C °(T)

⎛ ⎞
⎜ ⎟
⎜ ⎟⎝ ⎠

∂
ν Δ∂ξ∑  

 

Δ rCp°(T) est la capacité calorifique standard de réaction à pression constante p°. 

 

Rem : ΔrCp°(T) est une fonction de la température. Cependant, le programme de PCSI 

stipule que « ΔrCp°(T) sera considéré comme indépendant de T », cela facilitera les 

intégrations . 

 

Remarque : dans le cas de l’énergie interne standard de réaction : 
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i i,m
i

vi i,m
i

r i i,m
i

U

d d ( (U (T))
dT dT

 C

r
i i,m

i
r

d U°
dT

d U° (T)
dT

° = .U (T)   

= .U (T))  =   

= 

°

°

°

ν°

ν

Δ ν

Δ ν

Δ

∑

∑

∑

∑  

Comme précédemment, dérivons par rapport à ξ :  

V
i

T,V T,V

°V
i Vi,m

T,V i

°
i Vi,m

i

C °  = 

C °  = .C (T)  

n (0) + . ) .C (T)  
⎛ ⎞⎛ ⎞∂ ∂

⎡ ⎤⎜ ⎟⎜ ⎟ ⎣ ⎦⎜ ⎟∂ξ ∂ξ⎝ ⎠ ⎝ ⎠

⎛ ⎞∂ ν⎜ ⎟∂ξ⎝ ⎠

ν ξ

∑

∑
 

MAIS ce n’est que parce que nous faisons l’approximation consistant à considérer que CV° 

ne dépend que de T que nous pouvons alors écrire :  

V V V

T,V T,p T,p°

C ° C ° C ° = ⎛ ⎞ ⎛ ⎞ ⎛ ⎞∂ ∂ ∂=⎜ ⎟ ⎜ ⎟ ⎜ ⎟∂ξ ∂ξ ∂ξ⎝ ⎠ ⎝ ⎠ ⎝ ⎠
  et donc identifier : 

°V V
r V

T,V T,p°

C ° C ° = = C (T)⎛ ⎞ ⎛ ⎞∂ ∂ Δ⎜ ⎟ ⎜ ⎟∂ξ ∂ξ⎝ ⎠ ⎝ ⎠
 

Δ rCV°(T) est la capacité calorifique standard de réaction à volume constant. 

 

Approximation d’Ellingham : sur un intervalle de température restreint et qui ne  

comporte aucun changement d’état physique d’un participant à la réaction, on considère 

fréquemment que ΔrH°(T)  dépend peu de la température, qu’elle est une constante par 

rapport à la température :  

C’est l’approximation d’Ellingham : Δ rH°(T) = Δ rH° = Cste. 

 

Rem : quand on se place dans l’approximation d’Ellingham, on considère donc que : 
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r
d

( H (T)) = 0
dT

Δ °  

Soit : r pC (T) = 0Δ °  

 

5. TRANSFERT THERMIQUE AU  COURS D’UNE REACTION CHIMIQUE LORS D’UNE 

TRANSFORMATION ISOTHERME ET ISOBARE. REACTION ENDOTHERMIQUE OU EXOTHERMIQUE. 
 

Parmi les différentes formes d'énergie mises en jeu lors d'une réaction chimique, de la 

chaleur peut être transférée : les chaleurs de réaction permettent de déterminer des 

variations d’enthalpie et d’énergie interne au cours de différentes transformations. Par 

suite, elles permettront la détermination de grandeurs, standard ou non,  de réaction. 

Rem :  

 la transformation n’est peut être pas réellement une transformation isotherme isobare, 

mais on peut en choisir une ainsi car nous  savons que la variation d’enthalpie (ou 

d’énergie interne) au cours de la transformation d’un système est indépendante « du 

chemin suivi ». 

  la réaction est isotherme : Tinit = Tfin = Textérieure constante et elle est isobare : pinit = pfin = 

pextérieure constante. 

Soit un système chimique, qui évolue à T et P constantes, n’impliquant pas d’ autre travail 

W’ que celui des forces de pression.  

La variation élémentaire de l'enthalpie du système dH est alors : 

     dH = δQp 

 

D'autre part, l'enthalpie est une fonction d'état des variables T, P et ξ , et sa différentielle 
totale s'écrit : 

p, T, T,p

H H HdH .dT .dp .d
T pξ ξ

⎛ ⎞ ⎛ ⎞∂ ∂ ∂⎛ ⎞= + + ξ⎜ ⎟ ⎜ ⎟⎜ ⎟∂ ∂ ∂ξ⎝ ⎠ ⎝ ⎠ ⎝ ⎠
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A p et T constantes :        ⎛ ⎞∂= ξ Δ ξ⎜ ⎟∂ξ⎝ ⎠
r

T,p

HdH .d  = H.d  

 

Or, nous confondons ΔrH et ΔrH°, d’où :  

Au cours de la transformation, où le système passe de l’état 1 à l’état 2, alors :  

 

Qp1,2 =  (ξ2 – ξ1). Δ rH°(T)    

 

 

Lors de l’évolution d’un système entre deux états d’équilibre thermique (Tinit = Tfin = 
Textérieure) et mécanique (pinit = pfin = pextérieure), le transfert thermique entre le système 
siège de la réaction et le milieu extérieur est une fonction affine de l’avancement ξ . 

 

 

 

 

 Si au cours d'une transformation d'un état 1 vers un état 2, 

le transfert thermique Q12 est positif, le système reçoit de la 
chaleur et on dira que la réaction est endothermique. 

 Si au cours d'une transformation d'un état 1 vers un état 2, 

le transfert thermique Q12 est négatif, le système cède de la 
chaleur et on dira que la réaction est exothermique. 

 

Les signes du transfert thermique traduisent le caractère énergétique d'une réaction 

chimique : 

 

 Si au cours d'une transformation d'un état 1 vers un état 2, le transfert thermique Q12 
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est positif, le système reçoit de la chaleur et on dira que la réaction est 

endothermique. 

 Si au cours d'une transformation d'un état 1 vers un état 2, le transfert thermique Q12 

est négatif, le système cède de la chaleur et on dira que la réaction est exothermique. 

 

 Pour une évolution à T et P constantes : si QP >0 : Δ rH° > 0 : la réaction est 

endothermique 

 Pour une évolution à T et P constantes : si QP <0 : Δ rH° < 0 : la réaction est 

exothermique 

 

De la même façon, pour un même système évoluant dans des conditions isothermes et 

isochores (le volume du réacteur demeure constant), alors , on établi de la même façon :  

 

A p et T constantes :        ⎛ ⎞∂= ξ⎜ ⎟∂ξ⎝ ⎠T,V

UdU .d   

MAIS c’est ici uniquement parce que l’on suppose U indépendante de p et V que nous 
pouvons écrire : 

⎛ ⎞ ⎛ ⎞∂ ∂= ξ⎜ ⎟ ⎜ ⎟∂ξ ∂ξ⎝ ⎠ ⎝ ⎠
≈

T,V T,p

U UdU .d    et par suite : ⎛ ⎞∂= ξ⎜ ⎟∂ξ⎝ ⎠T,p

UdU .d  

 

Or, nous confondons ΔrU et ΔrU°, d’où :  

 

Au cours de la transformation, où le système passe de l’état 1 à l’état 2, alors :  

QV1,2 =  (ξ2 – ξ1).Δ rU°(T)    
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Lors de l’évolution d’un système entre deux états d’équilibre thermique (Tinit = Tfin = 
Textérieure) et dans des conditions isichores, le transfert thermique entre le système 
siège de la réaction et le milieu extérieur est une fonction affine de l’avancement ξ . 

 

 Pour une évolution à T et V constantes : si QV >0 : Δ rU° > 0 : la réaction est 

endothermique 

 Pour une évolution à T et V constantes : si QV <0 : Δ rU° < 0 : la réaction est 

exothermique 

 

Si la réaction étudiée est unique, rapide, totale et exothermique, il est possible de mesurer 

directement avec une bonne précision la quantité de chaleur (transfert thermique) à l'aide 

d'un calorimètre et d'en déduire la chaleur de réaction. Les grandeurs de réaction peuvent 

ainsi être rassemblées dans les tables. 

SI la réaction mise en jeu ne réunit pas l'une des conditions précédentes, c'est par des 

mesures indirectes que pourront être évaluées les grandeurs de réactions. 

 

6. UTILISATIONS DE GRANDEURS TABULEES POUR LE CALCUL DE GRANDEURS DE REACTION.  
 

Il est bien sûr impossible de trouver dans la littérature toutes les grandeurs de réaction de 

toutes les réactions. Afin de pouvoir calculer cependant ces valeurs, on a rassemblé dans 

la littérature les grandeurs molaires standard de formation de beaucoup de constituants. 
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6.1. DEFINITIONS DES GRANDEURS MOLAIRES STANDARD DE FORMATION. 
 

Ces grandeurs molaires standard de réactions notées Δ fX°(Ai), à la température T, 

sont les grandeurs molaires standard de réaction associée à la réaction de 
formation d’une mole du constituant physicochimique dans son état standard, à T,  
à partir des corps simples qui le constituent pris dans leur état standard de 
référence à la température T. 

 

Ces grandeurs standard de formation peuvent être trouvées dans la littérature. Elles 

permettront de calculer des grandeurs standard de réaction. Les valeurs tabulées sont les 

valeurs à 298,15 K le plus souvent. Voir tables jointes en fin de polycopié. 

Ainsi, on lit dans un livre de thermochimie que l’enthalpie standard de formation de H2O 
liquide à 298 K vaut –248 kJ.mol-1. C’est l’enthalpie standard de la réaction de formation 

suivante :  

 
 

 

             

Il en résulte que l’enthalpie standard de formation d’un corps simple pris 
dans son état standard de référence est nulle quelque soit la température. 

Exemple :                                     22(g) 2(g) fO   O              H (O ,g) = 0  T= Δ ° ∀  

 

 

 

 

 

 

H  +  
1
2

 O   H O              H (H O, l) =  -  248 kJ.mol2(g) 2(g) 2 (l) f 2
-1→ °Δ
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6.2. LOI DE HESS. 
 

 

Henri HESS 

Genève 1802 – Saint-Pétersbourg 1850 

 

C’est une loi qui indique que : 

 

Si l’équation-bilan d’une réaction R est la combinaison de r équations–bilans de r 
réactions, alors les grandeurs de réaction de la réaction R s’obtiennent par la même 
combinaison des grandeurs de réaction des r réactions. Tout ceci bien entendu à 
une température T donnée. 

 

 

Pour nous, pratiquement, cela se traduira par l’égalité très importante suivante :  

ri i
i

r i f i
i

Soit l'équation-bilan de la réaction :

     0   A          H (T)

                     alors 
     H (T) =  . H (A , T).

= ν Δ °

Δ ° ν Δ °

∑

∑
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7. DEFINITIONS DE QUELQUES GRANDEURS DE REACTIONS PARTICULIERES.  
 

L’enthalpie standard d’ionisation de l’espèce M, à la température T, est 
pratiquement égale à l’énergie interne standard, à 0 K, de la réaction d’ionisation en 
phase gazeuse :  

  
    -

(g)M(g)  M  + e+⎯⎯→    avec une bonne approximation :  

ion ionH°(298 K)  U°(0 K) Δ ≈ Δ  

 

L’enthalpie standard d’attachement électronique, ou fixation électronique, de 
l’espèce M, à la température T, est pratiquement égale à l’énergie interne standard, à 
0 K, de la réaction de formation d’anion en phase gazeuse :  

  
    

(g) (g)e  + M   M  − ⎯⎯⎯→ −    avec une bonne approximation :  

att attH°(298 K) U°(0 K)  Δ ≈ Δ  

 

 

L’affinité électronique EAE d’une espèce est par définition l’opposée de 

l’attachement électronique : 

  
    

(g)
-

(g)M   M  + e− ⎯⎯→   avec une bonne approximation : 

ae ae aeE  = U°(0 K)   H°(298 K)Δ ≈ Δ  

 

 

L’énergie réticulaire d’un cristal ionique est l’énergie interne standard à 0 K de la 
réaction de dissociation d’une mole de cristal en ses ions constitutifs, à l’état 
gazeux, sans interaction. Avec une bonne approximation, cette énergie réticulaire 
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se confond pratiquement avec l’enthalpie standard de cette même réaction à la 
température T. 

   + 
    

(s) (g) (g)MX  M  X⎯⎯→ + − avec une bonne approximation : 

Ret Ret RetE  = U°(0 K) H°(298 K)  Δ ≈ Δ  

 

L’énergie de dissociation DAB de la liaison AB est égale à l’énergie interne standard à 0 

K de la réaction au cours de laquelle la rupture homolytique de la liaison AB, en phase 

gazeuse, conduit aux 2 radicaux A et B, gazeux, et sans interaction. 

DAB se confond, avec une bonne approximation, avec l’enthalpie standard de dissociation 

de la molécule AB à T. 

   + 
    

(g) (g) (g)AB  A  B⎯⎯→  avec une bonne approximation : 

AB dis disD  = U°(0 K) H°(298 K)  Δ ≈ Δ  

L’énergie de la liaison AB est en fait définie comme une valeur moyenne des énergies 

de dissociation de la liaison AB calculées dans plusieurs composés comportant cette 

liaison.  
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8. TEMPERATURES DE FLAMME ET TEMPERATURES D’EXPLOSION.  
 

 

Définition de la température de flamme adiabatique :   La température de flamme 
adiabatique est la température optimale obtenue lors d’une réaction qui a lieu dans des 

conditions adiabatiques, au cours d’une évolution à pression constante. 

 

Définition de la température d'explosion adiabatique :   La température d'explosion 
adiabatique est la température optimale obtenue lors d’une réaction qui a lieu dans des 

conditions adiabatiques, au cours d’une évolution à volume constant.  

La démarche est assez systématique : il faut préciser clairement la composition de l’état 

initial, et celle de l’état final. 

Pour cette évolution Etat initial I vers Etat final F, à pression constante, et dans des 

conditions adiabatiques, alors :  

 

Posons le problème pour étudier le premier cas :  

 

 

 

ΔH =  H  -  H  =  Q  =  q  =  0F I p pEtat I
Etat F

δ∫
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Comme la fonction H est une fonction d’état, alors ΔH ne dépend pas de la nature de la 

transformation. On va donc « imaginer » un chemin réactionnel où ce passage Etat initial I 

vers Etat final 2 aurait lieu en deux étapes : 

 

 1ERE ETAPE : Passage de l’état initial I à un Etat intermédiaire au cours duquel la réaction 

a lieu, à température et pression (extérieures) constantes :  ΔH1 est la variation d’enthalpie 

correspondante. La température à ce moment est toujours la température T0 = 298 K. 

 

  2NDE ETAPE : Passage de l’état intermédiaire à l’état final au cours duquel la chaleur 

cédée au cours de la première partie va maintenant être transférée au nouveau système, 

élevant sa température qui passe de T0 à TF recherchée. On note ΔH2 la variation 

d’enthalpie correspondante. 

 

Et, H étant une fonction d’état, nous savons que :  

F I 1 2H = H  - H  = H  + H  = 0Δ Δ Δ  

Résumons ceci en construisant un cycle illustrant le « chemin fictif » suivant :  
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Le calcul de ΔH1 et celui de ΔH2 permettent de déterminer la température de flamme Tf. 


