
Chapitre 1
Premier Principe

I. L’état standard

1 - Etat standard de référence

L’état standard d’un composé est défini pour chaque température T et
correspond à son état physique stable sous cette température T à la pres-
sion standard : P◦ = 1 bar.

Définition :

Exemples :

• état standard de l’oxygène à 298 K : O2(g) ;

• état de standard de l’eau à 298 K : H2O(l) ;

• état de standard de l’eau à 400 K : H2O(g).

2 - Réaction standard

La réaction standard est une réaction supposée totale à la température T
considérée pour laquelle tous les différents constituants ont été introduits
sous leur état standard dans les proportions stoechiométriques.

Définition :

Dans la suite de ce cours nous considérerons la réaction standard type sui-
vante où a mol d’un composé A et b mol de B réagissent totalement pour donner
c mol de C :

aA + bB = cC

Le tableau d’avancement associé à cette réaction est :

aA + bB = cC
EI a b 0
EF a − a x b − bx cx

Pour la réaction standard, l’avancement est donc de x = 1 mol.
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L’écriture conventionnelle d’une réaction peut se mettre sous la
forme :

0 = cC − aA − bB

de sorte que les coefficients stoechiométriques soient algébriques

Remarque 1 :

3 - Enthalpie standard de réaction

L’enthalpie standard de réaction (∆rH◦) est l’énergie reçue par la
réaction standard pour que la température reste constante lors de la ré-
action chimique.

Q(T) = x × ∆rH◦(T) avec x = 1 mol

Définition :

a mol de A

b mol de B c mol de C

Q

Thermostat

P° P°

a A+ b B = c C

Figure 1.1 – Principe de la réaction standard

On distingue donc deux types de réactions :

• les réactions endothermiques qui nécessitent de l’énergie pour maintenir
une température constante : ∆rH◦ > 0 ;

• les réactions exothermiques qui doivent évacuer de l’énergie pour main-
tenir une température constante∆rH◦ < 0.

Si la réaction chimique est incomplète, l’énergie reçue est proportionnelle à
l’avancement (pour x ̸= 1).

Figure 1.2 – Exemple de soudure entre deux rails (d’apèrs wiképédia)

Figure 1.3 – Démonstration de réaction exothermique : aluminothermie

L’alluminothermie consiste à utiliser une réaction très exothermique
pour souder les rails de chemin de fer à partir d’un mélange de poudre
d’hématite (un oxyde de fer rouge). Ce mélange est fréquemment
nommé thermite dans les pays anglo-saxons.

Fe2O3 + 2Al = Al2O3 + 2Fe

Remarque 2 :

4 - Loi de Hess

Une enthalpie de formation est l’enthalpie de réaction de formation d’une
espèce chimique à partir de ces éléments constitutifs pris dans leur état standard
de référence.
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Exemple : Pour H20(l) à 298 K, les éléments constitutifs sont H et O, présents
sous la forme H2(g) et O2(g) dans leur état standard de référence. La réaction
de formation est donc :

H2(g) + 1
2O2(g) = H2O(l)

Les enthalpies de formation de chaque espèce chimique ont été mesurées ou
évaluées et sont répertoriées dans les données d’une épreuve. Considérons une
réaction type de la forme

aA + bB = cC
l’enthalpie standard de réaction est donnée à partir des enthalpies standards
de formation

∆rH◦ = c∆f H◦(C) − ∆f H◦(B) − a∆f H◦(A)

Convention : l’enthalpie de formation d’un corps pur simple dans son état
standard est nulle.
Exemples : à 298 K : ∆f H◦O2(g) = ∆f H◦N2(g) = ∆f H◦Cs = 0

= Exemple 1 On donne les enthalpies standard de formation à 298
K :

• oxyde ferrique Fe2O3(s) : ∆f H◦(Fe2O3(s)) = −824 kJ.mol−1 ;
• alumine, Al2O3(s) : ∆f H◦(Al2O3(s)) = −1670 kJ.mol−1 ;.

1 - Écrire les équations de réaction associées à la formation de chacun
de ces oxydes.
2 - Calculer l’enthalpie standard de la réaction d’aluminothermie cor-
respondant à la réaction entre l’oxyde de fer Fe2O3(s) et l’aluminium à
298 K.

= Exemple 2 On donne les enthalpies standard de formation à 298
K :

• du chlorure de sulfuryle SO2Cl2 : ∆f H◦(SO2Cl2) = −390 kJ.mol−1 ;
• du dioxyde de soufre SO2 : ∆f H◦(SO2) = −297 kJ.mol−1.

Calculer l’enthalpie standard de la réaction de dissociation de SO2Cl2 en
dioxyde de soufre et dichlore à 298 K. (Tous ces composés sont gazeux).

5 - Changement d’état

Lors d’un changement d’état, on définit l’enthalpie et l’entropie standard
de changement d’état à la température T sous la pression standard P◦

par 
∆fusH◦ = L◦

fus et ∆fusS◦ = L◦
fus/Tfus

∆vapH◦ = L◦
vap et ∆vapS◦ = L◦

vap/Tvap

∆subH◦ = L◦
fus et ∆subS◦ = L◦

sub/Tsub

Définition :

II. Température de flamme adiabatique

1 - Réaction totale

Considérons la réaction type suivante effectuée dans un réacteur calorifugé.

aA + bB = cC

Les réactifs A et B ont été introduits dans les proportions stoechiométriques
à la température T1 sous P◦. La réaction est supposée totale, on obtient alors
c mol de C et à la température T2.

L’enthalpie étant une fonction d’état, on décompose la transformation suivant
le chemin suivant :

• réaction isotherme à T1 ;
• chauffage des produits de réactions de T1 à T2.

La transformation étant adiabatique, on obtient ∆Htot = 0. L’enthalpie étant
une fonction d’état, la décomposition de la réaction permet d’écrire :

∆Htot = 0 = ∆H1 + ∆H2

d’où ξ∆rH◦ + cC◦
P,m(C) × (T2 − T1) = 0
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a mol de A
b mol de B c mol de C

T
P° P°

T

c mol de C
P°
T1 1 2

∆H1 ∆H2

∆H tot

Figure 1.4 – Chemin fictif pour la température de flamme adiabatique

Cette relation permet ainsi de relier l’élévation de température à l’enthalpie
standard de réaction, avec ξ = 1

T2 − T1 = −∆rH◦

cC◦
P,m(C)

On remarque ainsi que si la réaction est endothermique, ∆rH◦ > 0 et la tem-
pérature finale est plus faible que la température initiale (T2 − T1 < 0). Inver-
sement, pour une réaction exothermique (∆rH◦ < 0), on observe une élévation
de température pour une réaction adiabatique.

2 - Réaction non standard

= Exemple 3
Un chalumeau est alimenté en dihydrogène et
dioxygène à la température de 298 K.
1 - Écrire la réaction de combustion du dihy-
drogène avec des coefficients stoechiométriques
entiers et minimaux et déterminer son enthal-
pie standard de réaction.
2 - Calculer la température de flamme adiabatique du chalumeau ali-
menté dans les proportions stoechiométriques.
3 - Si le chalumeau est alimenté avec de l’air et du dihydrogène : (2 mol
de H2, 1 mol de O2 et 4 mol de N2) quelle est alors la température de
flamme ?
Données : à 298 K

• C◦
p,m(N2) = 29 J.K−1.mol−1 ;

• C◦
p,m(H2O) = 34 J.K−1.mol−1 ;

• ∆f H◦(H2O(g)) = −241,8 kJ.mol−1

La réaction de combustion est :

2H2(g) + O2(g) = 2H2O(g)

L’enthalpie standard de réaction associée est d’après la loi de Hess :

∆rH◦ = 2 × ∆f H◦(H2O(g)) − 0 − 0 = −483,6 kJ.mol−1

2 - L’enthalpie étant une fonction d’état, décomposons la transformation en
deux avec

• (1) réaction chimique à température constante ;
• (2) chauffage des produits de réaction pour obtenir la température finale.

On en déduit que

∆H1 = (1 mole) × ∆rH◦ et DH2 = (2 mole) × C◦
p,m(H2O)(TF − TI)

La transformation globale étant adiabatique : ∆Htot = 0

d’où ∆rH◦ + 2C◦
p,m(H2O)(TF − TI) = 0

soit TF = TI − ∆rH◦

2C◦
p,m(H2O)

A.N. : TF = 7400 K

Cette température est bien évidemment impossible à obtenir du fait d’une
combustion incomplète.
3 - L’enthalpie étant une fonction d’état, décomposons la transformation en
deux avec

• (1) réaction chimique à température constante ;
• (2) chauffage des produits de réaction : H2O et N2 pour obtenir la tempé-

rature finale.
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On en déduit que
∆H1 = (1 mole) × ∆rH◦ et DH2 =

(2 moles × C◦
p,m(H2O) + 4 moles) × C◦

p,m(N2))(TF − TI)
La transformation globale étant adiabatique : ∆Htot = 0

d’où ∆rH◦ + 2C◦
p,m(H2O)(TF − TI) = 0

soit TF = TI − ∆rH◦

2C◦
p,m(H2O) + 4C◦

p,m(N2)

A.N. : TF = 2960 K

3 - Mesure calorimétrique

= Exemple 4
On introduit un volume de V1 = 100 mL de soude
(Na+,OH−) de concentration c1 = 1,00 mol.L−1

dans un calorimètre de capacité thermique Ccal =
100 J.K−1. La température de l’ensemble est alors
de θ1 = 20,0◦C. On ajoute un volume V2 = 100 mL
d’acide chlorhydrique (H3O+,Cl−) de concentration
c = 1,00 mol.L−1 à la température θ2 = θ1. On note
ceau la capacité thermique massique de l’eau liquide
et θf = 26,1◦ la température finale une fois la réac-
tion effectuée.
1 - Établir la réaction susceptible de se produire. Calculer sa constante
de réaction et conclure.
2 - Déterminer l’avancement x de la réaction.
3 - Exprimer puis calculer l’enthalpie standard de réaction en fonction
des masses m1 et m2 et des températures.
Données :

• Produit ionique de l’eau Ke = 10−14 ;
• masse volumique de l’eau : ρ = 1,0.103 kg.m−3 ;
• capacité thermique massique de l’eau : cp = 4,18 J.K−1.g−1

.

1 - La réaction attendue est :

H3O+ + HO− = 2H2O

Sa constante réaction est : K = 1/Ke = 1014, la réaction est totale.
2 - Le tableau d’avancement est donné par :

H3O+ + HO− = 2H2O
EI c1V1 c2V2 −
EF c1V1 − x c2V2 − x −

Les proportions stoechiométriques sont respectées, l’avancement est donc de

x = c1V1 = 0,1 mol

3 - L’enthalpie étant une fonction d’état, décomposons la transformation en
deux avec

• (1) réaction chimique à température constante ;
• (2) chauffage des produits de réaction et du calorimètre.

On en déduit que

∆H1 = x × ∆rH◦ et DH2 =
(
(m1 + m2)cp(H2O) + Ccal

)
(θf − θ1)

La transformation globale étant adiabatique : ∆Htot = 0

d’où x∆rH◦ +
(
(m1 + m2)cp(H2O) + Ccal

)
(θf − θ1) = 0

soit ∆rH◦ =

(
(m1 + m2)cp(H2O) + Ccal

)
(θf − θ1)

x

A.N. : ∆rH◦ = −57 kJ.mol−1

Remarque : l’enthalpie standard de réaction est négative ce qui est cohérent
avec une augmentation de température pour une réaction exothermique.
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