
5. Énergie chimique

Dans ce chapitre et le suivant, nous allons nous intéresser à la thermodynamique chimique,
aussi appelée thermochimie. La thermodynamique chimique s’intéresse aux transferts d’énergie et
d’entropie dans les systèmes chimiques. Elle a de nombreuses applications dans la vie quotidienne
et dans l’industrie. En particulier, dans ce chapitre, nous allons nous intéresser à l’énergie présente
sous forme chimique (par exemple dans les combustibles comme l’essence).

5.1 Introduction : l’énergie chimique

Nous pouvons commencer ce chapitre par l’analyse d’une réaction chimique : celle de la com-
bustion. Lors d’une combustion, un combustible brûle et réagit avec un comburant. Le comburant
est souvent sous forme gazeuse dans l’environnement, alors que le combustible peut être liquide,
solide ou même gazeux. Un exemple caractéristique est la réaction de combustion du propane
(C3H8) que l’on utilise dans les cuisinières :

C3H8+5O2 3CO2+4H2O (5.1)

Ici, le propane réagit avec le dioxygène présent dans l’air pour former du dioxyde de carbone
et de l’eau sous forme gazeuse (vapeur d’eau). Lorsque l’on effectue cette réaction, on constate
un dégagement d’énergie thermique qui permet de chauffer les plats sur la cuisinière à 100 voire
200◦C.

D’où vient cette énergie thermique? Pour le comprendre, nous pouvons appliquer le premier
principe de la thermodynamique. Considérons une cuisine dans laquelle se trouve une bonbonne
de gaz reliée à une cuisinière sur laquelle se trouve une casserole. Nous choisissons d’étudier
le système Σ comprenant la bonbonne de gaz, la cuisinière, et l’air contenu dans la pièce. Pour
simplifier notre raisonnement, on suppose que la casserole est déjà sur le feu depuis un certain
temps, de sorte que la température du système Σ est constante. En revanche, la casserole, elle,
chauffe : elle reçoit une puissance thermique P de la part du système Σ.

Nous rappelons ici l’expression du premier principe :
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Théorème — Premier principe de la thermodynamique (rappel). Soit un système fermé
Σ subissant une transformation thermodynamique. Nous notons U son énergie interne, Ec son
énergie cinétique macroscopique, et Ep son énergie potentielle macroscopique. Nous notons
également Q l’énergie thermique reçue par le système au cours de la transformation, et W le
travail des forces extérieures sur le système pendant la transformation. Alors :

∆(U +Ep +Ec) =W +Q (5.2)

Le système Σ est un système fermé, en effet le gaz qui sort de la bonbonne réagit avec le
dioxygène mais les produits de combustion se mélangent à l’air de la pièce. On peut donc lui
appliquer le premier principe. Le système Σ n’a pas d’énergie cinétique macroscopique et son
énergie potentielle est constante, par ailleurs les forces extérieures ne travaillent pas. Enfin l’énergie
reçue par le système au cours d’une durée ∆t est donnée par Q =−P∆t. On en déduit :

∆U =−P∆t (5.3)

Cette équation nous montre que l’énergie thermique libérée par la réaction chimique provient
d’une variation d’énergie interne dans le système chimique. Comment pouvons-nous expliquer
ceci ?

Nous pouvons rappeler la définition de l’énergie interne vue en première année :

Définition — Énergie interne. L’énergie interne d’un système correspond à la somme de
l’énergie potentielle et l’énergie cinétique contenues à l’échelle microscopique dans le système.

Cette énergie est présente sous plusieurs formes :
— Énergie cinétique des molécules
— Énergie de liaison entre les molécules (liaisons de Van der Waals)
— Énergie de liaison à l’intérieur des molécules ou cristaux entre les atomes/ions

Dans notre cas, c’est de la troisième composante que provient l’énergie. Lors de la réaction de
combustion, les liaisons C-H et C-C du propane et O=O du dioxygène sont cassées pour former
des liaisons O-H et C=O qui sont énergétiquement plus favorables. De l’énergie électrostatique
d’interaction entre les atomes est alors libérée et convertie en énergie thermique.

Dans le reste du chapitre, nous allons nous intéresser à ce processus de façon quantitative : com-
ment prévoir combien d’énergie on peut retirer d’une réaction chimique ? Comment la température
va varier au cours d’une réaction?

5.2 Enthalpie de réaction
Pour quantifier ces transferts d’énergie, nous devons nous placer dans un cadre approprié. La

définition du système auquel on a appliqué le premier principe dans le cas précédent n’était pas
intuitive et surtout peu utile. En règle générale, les transformations chimiques ne se font pas à
volume constant, surtout lorsque l’on a des gaz. En revanche, elles se font souvent à la pression
atmosphérique, à laquelle le système s’ajuste très rapidement pendant ou juste après la réaction.
Nous allons plutôt nous intéresser au cas d’une transformation au cours de laquelle la pression
extérieure est constante. On parle d’une transformation monobare.

Nous rappelons quelques définitions :

Définition Une transformation est dite :
— Monobare si la pression extérieure est constante au cours de la transformation ;
— Isobare si la pression est définie tout le long de la transformation (trasnformation quasi-

statique) et que celle-ci est constante au cours de la transformation ;
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— Monotherme si la température extérieure est constante au cours de la transformation ;
— Isotherme si la température est définie tout le long de la transformation (transformation

quasi-statique) et que celle-ci est constante au cours de la transformation ;

Nous avons vu en première année qua dans le cas d’une transformation isobare, il est utile de
définir une nouvelle variable, appelée enthalpie :

Définition — Enthalpie (rappel). L’enthalpie d’un système d’énergie interne U , de volume V
et à la pression p est donnée par :

H = U + pV (5.4)

Comme le système est à l’équilibre avec l’environnement au début et à la fin de la transformation,
on peut remarquer que la pression dans le système est égale à la pression extérieure au début et à la
fin de la transformation (p f inale = pinitiale = pext), si bien que :

∆H = ∆U + p f inaleVf inal − pinitialeVinitial = ∆U + pext∆V (5.5)

Le travail des forces extérieures lors d’une transformation monobare s’écrit :

W =−
ˆ

pextdV =−pext∆V (5.6)

On obtient alors en appliquant le premier principe :

∆(H +Ep +Ec) =Wautres +Q (5.7)

où Wautres correspond au travail des forces autres que les forces de pression. Dans le cas général
d’une transformation chimique à l’air libre, la plupart de ces termes disparaissent :

Propriété Soit Σ un système composé de réactifs chimiques. Lors d’une transformation chimique
monobare entre deux états d’équilibre, si le système ne subit pas de variation d’énergie mécanique
macroscopique et n’est pas soumis au travail de forces autres que les forces de pression, alors :

∆H = Q (5.8)

Cette relation est très utile pour décrire les réactions chimiques. En effet, elle relie directement
les transferts thermiques lors de la réaction aux transferts thermiques entre le système et son
environnement. Par ailleurs, la quantité ∆H se décompose en deux parties :

— Une contribution ∆Hchimique issue de la rupture des liaisons des réactifs et de la formation de
nouvelles liaisons. Il s’agit de la variation d’énergie potentielle microscopique du système ;

— Une contribution ∆Hthermique issue de la variation de température du système. Il s’agit de la
variation d’énergie cinétique microscopique du système correspondant à l’agitation thermique
de ses consitutants.

L’énergie chimique libérée par la réaction est donnée par la quantité ∆Hchimique. Cette énergie
est ensuite convertie en énergie thermique qui peut soit rester à l’intérieur du système et l’échauffer
ou le refoidir (∆Hthermique) ou bien être transférée à l’extérieur du système (Q).

Ceci nous amène à définir la quantité ∆Hchimique de façon plus rigoureuse, puisqu’elle est
la mesure de l’énergie pouvant être libérée par une réaction chimique. Il s’agit de la variation
d’enthalpie du système chimique en l’absence de variation de pression ou de température. Pour
définir cette quantité de manière claire, nous devons adopter certaines conventions.

5.3 Enthalpie standard de réaction
Nous commençons par définir l’état standard d’un composé chimique, dans lequel la pression

est fixée à la pression atmosphérique P◦ = P◦ = 1 bar. Cet état va nous servir à tabuler les variations
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d’enthalpie lors d’une réaction chimique. Pour un corps pur, on choisit toujours comme état standard
la phase de ce corps pur qui est stable à P◦ = P◦ et à la température spécifiée.

L’état standard des différentes phases ou états est défini comme suit :

Définition — Etat standard d’un gaz. Pour un composé gazeux, l’état standard est l’état de
gaz parfait pur à la pression P◦.

Définition — Etat standard d’une phase condensée. Pour un composé solide ou liquide,
y compris pour un solvant, l’état standard est l’état pur (non mélangé à une autre espèce) à la
pression P◦.

Définition — Etat standard d’un soluté. Pour un composé en solution, l’état standard est l’état
hypothétique de ce soluté dans le solvant lorsqu’il est infiniment dilué, à la pression P◦ et à la
concentration C◦ = 1 mol·L−1.

R Cet état est évidemment hypothétique puisqu’on ne peut pas être infiniment dilué et à une
concentration (relativement forte !) de 1 mol·L−1. En pratique, cela signifie que l’on considère
le soluté à la concentration de référence, mais on néglige les interactions entre les différentes
molécules ou les différents ions du soluté (ce qui est le cas lorsque le soluté est infiniment
dilué).

Une fois que l’on a défini ces états standard, on peut définir de façon rigoureuse la variation
d’enthalpie d’un système chimique lors d’une transformation. Pour cela, on suppose que tous les
réactifs sont dans leur état standard avant la réaction, et tous les produits sont dans leur état standard
après la réaction. On suppose que les réactifs sont en proportion stœchiométrique de sorte qu’il
n’en reste aucun à la fin de la réaction. On définit ainsi l’enthalpie standard de réaction :

Définition — Enthalpie standard de réaction. L’enthalpie standard d’une réaction chimique
est la variation d’enthalpie de la réaction théorique isotherme au cours de laquelle les réactifs en
nombre de moles égaux aux coefficients stœchiométriques sont pris dans leur état standard, et
se transforment entièrement en produits pris dans leur état standard. Elle se note ∆rH◦(T ) et
dépend de la température. Son unité est le kJ·mol−1.

Mathématiquement :

∆rH◦(T ) =
∂H
∂ξ

∣∣∣∣
T,P

(T,P = P◦) (5.9)

où ξ est l’avancement de la réaction.

R Attention ! La façon dont on équilibre les coefficients stoechiométriques est importante. Si on
multiplie par 2 les coefficients stoechiométriques, alors on multiplie aussi par 2 l’enthalpie
standard.

Dans le cas d’une réaction à l’état standard et isotherme, on aura ainsi ∆H = ∆rH◦. Or on a
vu que ∆H = Q, autrement dit l’enthalpie de réaction correspond à l’énergie thermique reçue par
le système au cours d’une transformation isotherme. Ceci nous fournit une interprétation concrète
de l’enthalpie standard de réaction :

Propriété L’enthalpie standard de réaction mesure, au signe près, l’énergie chimique (par unité
d’avancement) pouvant être libérée sous forme thermique lors d’une réaction chimique.

On distingue alors deux cas de figure :
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Définition Une réaction est dite exothermique si elle libère de l’énergie thermique (Q < 0).
Dans ce cas, l’enthalpie de réaction est négative.

Définition Une réaction est dite endothermique si elle consomme de l’énergie thermique (Q> 0).
Dans ce cas, l’enthalpie de réaction est négative.

■ Exemple Dans le cas d’une réaction de combustion comme la combustion du propane, l’enthalpie
de réaction est négative. La réaction chimique fournit de l’énergie. ■

Exemple : température d’une flamme
Nous allons appliquer le premier principe pour calculer la température d’une flamme. Considé-

rons à nouveau la réaction de combustion du propane :

C3H8+5O2 3CO2+4H2O (5.10)

Nous considérons un système composé des réactifs gazeux à l’équilibre avant combustion, que
nous supposons en quantité stœchiométrique et en l’absence d’autre gaz.

Comme la transformation ne dépend pas du chemin suivi, on peut imaginer la transformation
comme une succession de deux états :

— Phase 1 : la réaction se produit à la température ambiante T0 ≈ 300 K
— Phase 2 : les produits s’échauffent jusqu’à la température Tf atteinte dans l’état final.

On peut alors écrire la variation d’enthalpie au cours de la réaction comme la somme de la
variation d’enthalpie lors des deux étapes :

∆H = ∆H1 +∆H2 (5.11)

Commençons par calculer la variation d’enthalpie lors de la première phase. L’enthalpie
standard de la réaction est tabulée et vaut ∆rH◦ =−2MJ·mol−1. Comme les réactifs et produits
forment un mélange de gaz, ils ne sont pas dans leur état standard. Cependant, nous avons vu en
première année que pour un gaz parfait, l’enthalpie molaire ne dépend que de la température et pas
de la pression partielle du gaz : H = cpT (2e loi de Joule). Ainsi, en supposant que les réactifs et
produits se comportent comme des gaz parfaits, l’enthalpie des réactifs gazeux réels est la même
que leur enthalpie dans leur état standard. On en déduit que la variation d’enthalpie est la même
que pour la réaction standard. Si une quantité de matière n de propane est brûlée alors :

∆H1 = n∆rH◦ (5.12)

Dans la seconde phase, les produits sont échauffés. Ils correspondent à 3n moles de CO2 et 4n
moles de H2O. D’après la seconde loi de Joule, leur enthalpie ne dépend que de la température et
comme il s’agit d’une grandeur extensive, on peut additionner l’enthalpie des deux gaz :

H2(T ) = 3nCp,CO2T +4nCp,H2OT (5.13)

d’où la variation d’enthalpie :

∆H2 = (3Cp,CO2 +4Cp,H2O)n(Tf −T0) (5.14)

Enfin, nous avons vu que si la réaction se produit en l’absence de changement d’énergie
mécanique macroscopique et en l’absence de travaux de forces autres que les forces de pression :

∆H = Q (5.15)
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FIGURE 5.1 – Couleur d’une flamme en fonction de sa température. Source : Inline Electric.

La réaction étant supposée adiabatique, nous avons Q = 0. En remplaçant ∆H par son expression
nous obtenons :

n∆rH◦+∆H2 = (3Cp,CO2 +4Cp,H2O)n(Tf −T0) = 0 (5.16)

Après avoir simplifié n nous obtenons une estimation de la température finale :

Tf = T0 −
∆rH◦

3Cp,CO2 +4Cp,H2O
(5.17)

En utilisant les valeurs Cp,H2O = 36 J·K·mol−1 et Cp,CO2 = 37 J·K·mol−1 on obtient une température
de flamme :

Tf ≈ 8000K (5.18)

Un corps porté à une telle température émet un rayonnement dont le spectre dépend de la température
et est donnée par la loi de Wien (vue au lycée). La couleur résultant de ce spectre est indiquée sur
la figure ci-dessus. On peut y constater qu’une température de 8000 K correspond à une couleur
bleutée, qui est effectivement la couleur de la flamme sortant d’une cuisinière.

Exemple : changement d’état
Nous allons maintenant étudier une situation différente : nous ne travaillons plus dans une

situation adiabatique mais isotherme, et le système échange de l’énergie avec l’environnement.
C’est le cas par exemple lors qu’un changement d’état, si l’on fait bouillir de l’eau dans une

casserole. La réaction que l’on considère est la suivante :

H2O(l) H2O(g) (5.19)

La réaction est monobare et isotherme (elle se fait à la température de 100◦C), on a donc ∆H = Q.
Autrement dit, si on vaporise une quantité de matière n d’eau, l’énergie thermique à fournir pour
vaporiser l’eau est :

Q = ∆H = ∆vapH◦×n (5.20)

On se ramène en général à l’enthalpie massique de vaporisation, Lvap = ∆vapH◦/MH2O de sorte que
l’on puisse écrire l’énergie à fournir pour vaporiser une masse m = MH2On d’eau :

Q = mLvap (5.21)
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5.4 Loi de Hess
Nous avons vu l’intérêt de connaître une enthalpie standard de réaction. Cependant, il serait

laborieux de tabuler les enthalpies standard de toutes les réactions chimiques possibles. Pour
simplifier le travail, il est utile de se ramener à des réactions chimiques de référence. Nous
définissons pour cela l’état standard de référence d’un élément chimique 1 :

Définition — État standard de référence d’un élément chimique. L’état standard de
référence d’un élément chimique est le corps simple (c’est-à-dire le constituant chimique
contenant uniquement cet élément) le plus stable à la pression P◦. Il peut dépendre de la
température T .

■ Exemple A température ambiante, voici quelques états standard de référence :
— Oxygène O : le dioxygène gazeux O2
— Hydrogène H : le dihydrogène gazeux H2
— Carbone H : le carbone graphite, un solide cristallin C

■

Une fois que l’on a défini les états standard de référence, on peut alors définir la réaction standard
de formation d’une espèce chimique, dont nous pourrons tabuler l’enthalpie standard :

Définition — Réaction et enthalpie standard de formation. La réaction standard de forma-
tion d’un composé est la réaction de formation de ce composé, avec un coefficient stœchiomé-
trique 1, à partir de ses éléments chimiques pris dans leur état standard de référence. L’enthalpie
standard de cette réaction est l’enthalpie standard de formation du composé, notée ∆ f H◦(T ).

R Attention, l’enthalpie de formation est toujours définie avec un coefficient stoechiométrique
de 1 pour le corps étudié. Cela amène parfois à avoir des coefficients stoechiométriques non
entiers ailleurs dans l’équation chimique.

■ Exemple L’enthalpie standard de formation de l’eau H2O correspond à l’enthalpie standard
de réaction de formation de l’eau à la température T . L’état standard de référence des éléments
chimiques constitutifs de l’eau est le dioxygène et le dihydrogène. La réaction standard de formation
de l’eau à température ambiante s’écrit ainsi :

1

2
O2 (g)+H2(g) H2O(l) (5.22)

et l’enthalpie standard de formation de l’eau est l’enthalpie de cette réaction. ■

Les chimistes ont mesuré par l’expérience les enthalpies standard de formation de la plupart
des composés chimiques usuels. Cela permet de calculer l’enthalpie standard de n’importe quelle
réaction chimique, par la loi de Hess :

Théorème — Loi de Hess. On considère une réaction chimique faisant intervenir des composés
chimiques Ai avec les coefficients stœchiométriques algébriques νi. On prend pour convention
νi < 0 pour les réactifs et νi > 0 pour les produits. Si on note ∆ f H◦(Ai) l’enthalpie standard de
formation du composé Ai, alors l’enthalpie standard de la réaction s’écrit :

∆rH◦ = ∑
i

νi∆ f H◦(Ai) (5.23)

■ Démonstration Pour prouver cette loi, nous considérons une réaction en deux étapes :

1. Rappel : un élément chimique est un élément du tableau périodique, à la différence d’un constituant qui peut être
une molécule, un ion ou un solide cristallin.
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— Dans une première étape, les éléments constitutifs des réactifs dans leur état standard sont
séparés et mis dans leur état standard de référence ;

— Dans une seconde étape, ces éléments constitutifs sont rassemblés pour former les produits
de la réaction chimique dans leur état standard.

Comme l’enthalpie est une variable d’état, elle ne dépend pas du chemin suivi. L’enthalpie
standard de réaction est donc la somme des enthalpies standard de ces deux réactions :

— La deuxième réaction est la plus simple : elle correspond à la réaction standard de formation
des produits avec leurs coefficients stoechiométriques respectifs. Son enthalpie standard est
donnée par :

∆rH◦
2 = ∑

produitsAi

νi∆ f H◦(Ai) (5.24)

— La première réaction est l’opposé de la réaction standard de formation des réactifs avec leurs
coefficients stoechiométriques respectifs. Son enthalpie standard est donnée par :

∆rH◦
1 =− ∑

reactifsAi

|νi|∆ f H◦(Ai) (5.25)

On en déduit bien l’expression obtenue pour la loi de Hess. ■

■ Exemple La démonstration est un peu abstraite. Pour qu’elle soit plus claire, nous pouvons
prendre l’exemple de la réaction de combustion du propane que nous avons déjà étudiée plus haut :

C3H8 (g)+5O2 (g) 3CO2 (g)+4H2O (g) (5.26)

Dans leur état standard, tous les composés chimiques de cette réaction sont gazeux. La première
réaction consiste à séparer les éléments chimiques dans leur état standard de référence :

C3H8(g)+5O2(g) 3C(s)+4H2(g)+5O2(g) (5.27)

Les 5 molécules de dioxygène se simplifient de part et d’autre et on obtient l’inverse de la réaction
standard de formation du propane, dont l’enthalpie standard de réaction est :

∆rH◦
1 =−∆ f H◦(C3H8 (g)) (5.28)

La seconde réaction consiste à former les produits à partir des éléments chimiques :

3C(s)+4H2(g)+5O2(g) 3CO2(g)+4H2O(l) (5.29)

Il s’agit de la réaction standard de formation de 4 molécules d’eau et 3 molécules de dioxyde de
carbone. Celle-ci a une enthalpie de réaction :

∆rH◦
2 = 3∆ f H◦(CO2 (g))+4∆ f H◦(H2O (g)) (5.30)

On en déduit l’enthalpie standard de la réaction :

∆rH◦ =−∆ f H◦(C3H8 (g))+3∆ f H◦(CO2 (g))+4∆ f H◦(H2O (g)) (5.31)

On retrouve bien la loi de Hess, puisque le’enthalpie standard de formation du dioxygène gazeux
est nulle (c’est déjà un corps simple dans son état standard de référence). ■

R Dans un concours, il est inutile de refaire cette démonstration : vous pouvez utiliser la loi de
Hess directement. Cette démonstration est là pour que vous puissiez comprendre pourquoi
cette loi est valable, et pourquoi il est utile de définir toutes ces variables standard. En général,
on ne vous donnera jamais une enthalpie standard de réaction car celles-ci ne sont pas tabulées.
Il faudra la calculer à partir de la loi de Hess.
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