
Chapitre 4 Thermodynamique TSI2 

Chapitre 4 : Thermochimie 

I- Intérêt de l’enthalpie en chimie 

Afin d’établir des tables thermodynamiques, l’étude 

de réactions physico-chimiques s’effectue souvent 

en les étudiant sous la pression 𝑃0 = 1𝑏𝑎𝑟 dite 

standard et à une température donnée de travail 𝑇0 

(souvent 298K) : on parle d’état standard. La chaleur 

échangée avec le milieu extérieur est alors mesurée 

par la variation d’enthalpie, notée : ∆𝐻0 = 𝑄𝑃0 .  

II- Enthalpie (molaire) standard de 

réaction ∆𝑟𝐻
0 

𝑄𝑃0 est logiquement fonction de l’avancement 𝜉 de la 

réaction. On définit l’enthalpie standard de réaction, 

notée ∆𝑟𝐻
0(𝑇) ([∆𝑟𝐻

0] = [𝐽.𝑚𝑜𝑙−1],  comme la chaleur 

échangée par un milieu réactionnel avec l’extérieur 

pour une mole d’avancement dans l’état standard.  

Dans l’état standard à la température 𝑇0, on a : 

𝑄𝑃0 ,𝑇0 = 𝜉∆𝑟𝐻
0(𝑇0). Si ∆𝑟𝐻

0(𝑇0) > 0 alors la réaction 

est endothermique et si ∆𝑟𝐻
0(𝑇0) < 0 alors la 

réaction est exothermique. 

Dans un calorimètre (parois athermanes), la chaleur 

mise en jeu par la réaction implique une variation 

∆𝑇 = 𝑇𝑓𝑖𝑛 − 𝑇0 de la température des constituants du 

réacteur (réactifs encore présents, produits formés, 

paroi du réacteur). On a alors 𝜉∆𝑟𝐻
0(𝑇0) = −𝐶𝑝∆𝑇 où 

𝐶𝑝  est la capacité thermique (standard) à pression 

constante des constituants restant dans le réacteur. 

III- Enthalpie (molaire) standard de 

formation ∆𝑓𝐻
0 et loi de Hess : 

a) Définition 

L’enthalpie standard de formation d’un composé 

permet d’apprécier la chaleur mise en jeu pour 

former une mole de ce corps à la température 𝑇 et la 

pression 𝑃0. 

 

 

 

 

 Origine du transfert thermique lors d’une réaction 

Lorsqu’une réaction se produit, on peut observer un 

transfert thermique lié à la rupture des liaisons des 

réactifs et à la formation des liaisons des produits 

formés. 

 

Réaction endothermique et exothermique 

 

Pour un processus monotherme et monobare : 

(𝐻2(𝑔) +
1

2
𝑂2(𝑔))

𝑇0

𝑄
𝑃0,𝑇0
→    (𝐻2𝑂(𝑙))𝑇0 

 

Réaction dans un calorimètre 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

𝑄𝑃0 = 0 
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Par convention, l’enthalpie standard de formation 

∆𝑓𝐻 
0(𝑇) (𝑒𝑛 [𝐽.𝑚𝑜𝑙−1]), associée aux corps simples 

(espèce constituée d’un seul atome) dans leur état 

standard de référence (état d’agrégation la plus 

stable) à la température 𝑇 envisagée est nul : 

 ∆𝑓𝐻𝑐𝑜𝑟𝑝𝑠 𝑠𝑖𝑚𝑝𝑙𝑒 𝑑𝑎𝑛𝑠 𝑠𝑜𝑛 é𝑡𝑎𝑡 𝑠𝑡𝑎𝑛𝑑𝑎𝑟𝑑 𝑑𝑒 𝑟é𝑓é𝑟𝑒𝑛𝑐𝑒 à 𝑇0 
0 (𝑇) = 0.  

L’enthalpie standard de formation ∆𝑓𝐻 
0
𝑐𝑜𝑚𝑝𝑜𝑠é

(𝑇) 

d’un composé, correspond à l’enthalpie standard de 

réaction ∆𝑟𝐻
0(𝑇) conduisant à la formation d’une 

mole de ce composé dans son état standard à partir 

à partir de ses corps simples constitutifs pris dans 

leur état standard de référence à 𝑇. Pour ce type de 

réaction : ∆𝑓𝐻 
0
𝑐𝑜𝑚𝑝𝑜𝑠é

(𝑇) = ∆𝑟𝐻
0(𝑇) 

 

b) Loi de Hess 

L’enthalpie standard de réaction obéit à la loi de 

Hess : ∆𝑟𝐻
0(𝑇0) = ∑ 𝜐𝑖𝑖 ∆𝑓𝐻

0
𝑖(𝑇0)  où ∆𝑓𝐻𝑖

0(𝑇0) est 

l’enthalpie de formation du constituant 𝑖 et 𝜐𝑖 est le 

coefficient stœchiométrique algébrisé associé. 

Rq : Si 

{
 
 

 
 𝑎1𝑋1

∆𝑟𝐻13
0

→   𝑎3𝑋3

𝑎1𝑋1
∆𝑟𝐻12

0

→   𝑎2𝑋2

𝑎2𝑋2
∆𝑟𝐻23

0

→   𝑎3𝑋3

, on peut donc considérer le 

cycle suivant : 

𝑎1𝑋1
∆𝑟𝐻13

0

→   𝑎3𝑋3 

                             𝑎2𝑋2 

On a alors : ∆𝑟𝐻13
0 = ∆𝑟𝐻12

0 + ∆𝑟𝐻23
0  

 

 

 

 

Analogie : 

On retrouve le choix d‘une origine arbitraire en électronique 

avec la masse : 

 

 

 

 

« Démonstration » de la loi de Hess 

Prenons l’exemple de la combustion du méthane à 

300K en considérant une mole d’avancement : 

(𝐶𝐻4(𝑔) + 2𝑂2(𝑔)) = 𝐶𝑂2(𝑔) + 2𝐻2𝑂(𝑙) 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

∆𝑟𝐻12
0  

∆𝑟𝐻23
0  
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IV- Les changements d’état des corps pur 

(document1,2,3) 

 

a) Diagrammes 𝑃(𝑉) 

Pour rendre compte du volume de chaque phase, on 

utilise le diagramme de Clapeyron 𝑃(𝑉)  ou 𝑃(𝑣) : 

 

Pour une compression isotherme d’un gaz, apparaît la 

première goutte de liquide en A. La liquéfaction 

isotherme est également isobare lorsque le mélange 

est diphasique et en B on observe la dernière bulle de 

gaz. 

b) Enthalpie et entropie de changement d’état 

Pour un changement d’état isobare la chaleur mise en 

jeu est mesurée par ∆𝐻 alors appelée enthalpie de 

changement d’état : 

∆𝑠𝑢𝑏𝐻 = −∆𝑐𝑜𝑛𝑑𝐻 > 0; ∆𝑓𝑢𝑠𝐻 = −∆𝑠𝑜𝑙𝐻 > 0; ∆𝑣𝑎𝑝𝐻

= −∆𝑙𝑖𝑞𝐻 > 0 

Dans le cas de l’eau ∆𝑣𝑎𝑝𝐻
0(373𝐾) ≈ 40𝑘𝐽.𝑚𝑜𝑙−1 et 

∆𝑓𝑢𝑠𝑖𝐻
0(273𝐾) ≈ 6𝑘𝐽.𝑚𝑜𝑙−1 

La variation d’entropie lors d’un changement d’état 

isobare (et donc isotherme 𝑇) est ∆𝑆 =
𝑄

𝑇
=
∆𝐻

𝑇
  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Entropie de changement d’état 

Les changements d’état qui s’opèrent dans les 

machines frigorigènes sont souvent des 

transformations irréversibles car 𝑇 ≠ 𝑇𝑒𝑥𝑡 (ce qui 

permet de « tirer » l’équilibre vers une phase). 

L’entropie est une fonction d’état et peut cependant 

s’évaluer en considérant le chemin réversible 

isotherme : 

∆𝑆𝑟𝑒𝑒𝑙𝑙𝑒 = ∆𝑆𝑖𝑑é𝑎𝑙𝑒 =
𝑄

𝑇
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Règle des moments : 

Il ne s’agit que d’une simple règle de proportionnalité qui se retrouve dans les diagrammes en milieu 

diphasique. Soient : 

-  𝑀 le point représentant 1kg du mélange diphasique étudié à température 𝑇 et pression 𝑃, 

-  𝐿 le point représentant la situation pour laquelle on aurait 1kg de liquide à 𝑇 et 𝑃 

-  𝐺 le point représentant la situation pour laquelle on aurait 1kg de gaz à 𝑇 et 𝑃.  

- 𝑥𝑙 la fraction massique de liquide au point 𝑀 c'est-à-dire la masse de liquide (en kg) sur 1kg 

d’échantillon au point 𝑀 (et donc 𝑥𝑔 = 1 − 𝑥𝑙 la masse de gaz dans un 1kg d’échantillon pris au point 

𝑀). 

 

 

 

 

 

Soit 𝑣𝑙 le volumique occupé par 1kg 

de liquide à 𝑇 et 𝑃 et 𝑣𝑔 le 

volumique occupé par 1kg de gaz à 

𝑇 et 𝑃.  

Donc le volume massique du point 

𝑀 est : 

𝑣𝑀 = 𝑥𝑙𝑣𝑙 + (1 − 𝑥𝑙)𝑣𝑔 

𝑥𝑙 =
𝑣𝑀 − 𝑣𝑔

𝑣𝑙 − 𝑣𝑔
=
𝑀𝐺

𝐿𝐺
 

𝑥𝑔 =
𝐿𝑀

𝐿𝐺
 

Soit ℎ𝑙 le niveau enthalpique de 

1kg de liquide à 𝑇 et 𝑃 et ℎ𝑔 le 

niveau enthalpique de 1kg de 

gaz à 𝑇 et 𝑃.  

Donc l’enthalpie massique du 

point 𝑀 est : 

ℎ𝑀 = 𝑥𝑙ℎ𝑙 + (1 − 𝑥𝑙)ℎ𝑔 

𝑥𝑙 =
ℎ𝑀 − ℎ𝑔

ℎ𝑙 − ℎ𝑔
=
𝑀𝐺

𝐿𝐺
 

𝑥𝑔 =
𝐿𝑀

𝐿𝐺
 

Soit 𝑠𝑙 l’entropie de 1kg de 

liquide à 𝑇 et 𝑃 et 𝑠𝑔 l’entropie 

de 1kg de gaz à 𝑇 et 𝑃.  

Donc l’entropie massique du 

point 𝑀 est : 

𝑠𝑀 = 𝑥𝑙𝑠𝑙 + (1 − 𝑥𝑙)𝑠𝑔 

𝑥𝑙 =
𝑠𝑀 − 𝑠𝑔

𝑠𝑙 − 𝑠𝑔
=
𝑀𝐺

𝐿𝐺
 

𝑥𝑔 =
𝐿𝑀

𝐿𝐺
 

  


