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AVANT-PROPOS

L'introduction de cet ouvrage intitulé "Exercices Corrigés de Thermodynamique"” a pour
objectif de mettre & disposition des étudiants des Ecoles Préparatoires en Sciences et Techniques
un outil essentiel pour acquérir une méthodologie rigoureuse dans la résolution des problémes
de thermodynamique. Les exercices proposés sont des applications directes du cours visant a
approfondir les connaissances des étudiants et a les initier a la résolution de problémes pratiques
en thermodynamique du module "Chimie 2".

Ce polycopie est structuré en deux parties :

» La premicre partie comprend des exercices couvrant des concepts généraux, notamment les
gaz parfaits, les deux premiers principes de la thermodynamique, I'entropie molaire standard de
formation, I'entropie molaire standard absolue, I'entropie de réaction, ainsi que I'enthalpie et
I'énergie libre.

* La seconde partie est dédiée aux solutions detaillées des exercices proposes.

Nous espérons sincérement que ce polycopié sera d'une grande utilité pour les étudiants, en leur

permettant d'acquerir des bases solides en thermodynamique.

Dr. ATTAR Tarik



Symboles et abréviations utilisés

Symboles Unités

G J
F J
H J
M g.mol'1
Ny mol™
0 J
/4 J
R J.mol ' K™
S JK!
T K
U J
|4 m3
C, J. mol ' K
C, J. mol ' K™
N Mol
P Pa
P;
&i
Xi
n
14
fus
F
dis
sub
Comb
vap

298

Définitions

Enthalpie libre ou énergie de Gibbs

Energie libre

Enthalpie

Masse molaire

Constante d’Avogadro (= 6,02 x 10** mol™)
Quantité de chaleur

Travail

Constante molaire des gaz (= 8,31 J.mol ".K )
Entropie

Température thermodynamique

Energie interne

Volume

Capacité thermique molaire a volume constant
Capacité thermique molaire a pression constante
Quantité de maticre

Pression

Pression Partielle

Fraction gravimétrique

Fraction molaire

Rendement

Rapport des capacités thermiques

Liste des Indices

Fusion
Formation
Dissociation
Sublimation
Combustion
Vaporisation
a 298K



PARTIE I : Exercices

Exercices

Exercice 01 :

1- Parmi les énoncés ci-dessous, lesquels sont des propriétés chimiques et lesquels sont des propriétés
physiques :

- L'eau s'évapore a 100 °C.

- Le dihydrogene est le gaz le moins dense.

- L'oxydation du fer donne la rouille.

- Le potassium est un métal malléable.

- Au cours de la digestion, ’amidon est transformé en glucose.

- Le diamant est la plus dur des substances naturelles.

- Le phosphore brule dans l'air.

- Le cuivre peut étre tréfilé (étiré sous forme de fil).

- Le bois flotte sur I'eau.

- Le mercure est un métal liquide a température ambiante.

- Le sucre se caramélise lorsqu'il est chaufté.

- La combustion du méthane produit du dioxyde de carbone et de I'eau.

- - La dissolution de sel de table dans I'eau produit une solution saline.

2- Les grandeurs suivantes sont-elles intensives ou extensives ?

-Température ; -Densité ; - Energie ; - Quantité de matiere ; - Masse volumique ; - Longueur ; - Pression
; - Masse ; - Enthalpie ; - Concentration ; - Entropie ; - Volume ; - Vitesse.

Exercice 02 :

Classifiez les systémes décrits ci-dessous comme étant des systemes fermés ou des systeémes ouverts :
a- La matiere solide d'une bougie.

b- Un moteur a explosion en fonctionnement.

c- Un ballon de soccer gonflé.

d- Un réveil matin en fonctionnement.

e- Un aquarium avec un couvercle.
/- L'eau liquide qui bout dans une casserole.

g- un moteur électrique en fonctionnement.

Exercice 03 :

a) Quelles sont les conditions normales de pression et de température (CNTP) ?
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b) Quelles sont les conditions standards de pression et de température (CSTP) ?

Exercice 04 :

Donner les dimensions de la constante des gaz parfaits (R) et déterminer sa valeur lorsqu’elle est exprimée
dans les unités suivantes :

1- en L.atm.mol™ K™

2-en J.mol* K

3- en L.mm de Hg mol . K!

4-en cal.mol? K

Exercice 05 :

Déterminez la densité de l'air sous une pression de 460 mm de mercure (Hg) a une température de -36 °C.
Exercice 06 :

Quel est le volume et la masse occupés par 1,5 moles de dioxygeéne (O2) dans les conditions normales de
température et de pression ?

Exercice 07 :

Une mole de CO2 occupe un volume de 5,75 L a une pression de 5 10° Pa. Quelle est la température en
utilisant la constante des gaz parfaits R = 8,31 J.mol . K.

Exercice 08 :

Une masse m de gaz parfait occupe le volume de 150 cm?® sous une pression de 730 mmHg a 27 °C.
Calculez son volume dans les conditions normales de température et de pression (CNTP).

Exercice 09 :

Sous une pression de 1,3 atm et a 30°C, un gaz occupe un volume de 11,2 L. Déterminez le nombre de
moles de ce gaz ?

Exercice 10 :

Un récipient contient un gaz dont la pression est de 1,1 10° Pa et la température de 50°C. Le gaz est refroidi
a volume constant jusqu'a la température de 10°C.

1- Quel est alors la pression du gaz ?

2- Quel est la quantité de matiere du gaz si son volume est de 2 L ?

Exercice 11 :

Un pneu est gonflé a la température de 22,0 °C sous la pression de 1,7 atm. Son volume intérieur, supposé
constant, est de 28,5 L.

1) Quelle quantité d'air contient-il ?
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2) Apres avoir roulé pendant un certain temps, une vérification de la pression est effectuée, et la pression
est alors de 1,9 atm. Quelle est la température de l'air enfermé dans le pneu ?

Exprimez le résultat dans 1'échelle de température usuelle.

Exercice 12 :

Ton pneu de bicyclette peut contenir 2,7 L d'air a une pression de 375 kPa. Tu te prépares a gonfler ton
pneu fraichement réparé a I’aide d’une petite pompe manuelle. Le volume d'air que peut contenir le piston
de la pompe a 101 kPa est d'environ 0,1 L. Combien de coups de pompe seront nécessaires pour gonfler
ton pneu ?

Exercice 13 :

Un éleve gonfle un ballon de soccer avec de I'hélium sous pression. Aprés avoir fait entrer 2,75 moles de
He dans le ballon, a une température de 25 °C, la pression dans le ballon est de 142 kPa. Quelle sera la
pression dans le ballon lorsqu'il aura fait entrer 1,50 moles supplémentaires a une température de 0 °C
? On suppose que la variation du volume est négligeable.

Exercice 14 :

On considere le dihydrogeéne comme un gaz parfait.

1) Calculez la masse volumique du dihydrogene dans les conditions suivantes (T = 25 °C et P =1 atm),
sachant que la masse atomique molaire de I’hydrogéne vaut 1 g.mol. Donnez le résultat en g.L ! puis en
kgm™.

2) Calculez la masse volumique du dihydrogene dans les conditions suivantes : P=2.5 atm et T =200 °C.
Exercice 15 :

Une bouteille d'oxygene utilisée dans un atelier est un récipient en acier dont le volume est sensiblement
constant (V=100 L) et qui contient du dioxygene (O-). La pression du gaz contenu dans la bouteille est
mesuree a I’aide d’un manometre.

1) Dans un premier état, la pression vaut P1=1,75 10° Pa, et la température état T;=25 °C. Quelle serait la
pression si la bouteille était transportée dans un pays tropical ou la température atteint T,=47 °C ?

2) Méme question, si la bouteille était amenée au pdle nord, ou la température est Ts= -53°C.

3) Calculez le nombre de moles de dioxygeéne dans la bouteille. En déduisez la masse de dioxygene
contenue dans la bouteille.

4) Aprés utilisation, la pression dans la bouteille s’établit a P, = 0,80 10° Pa, la température étant

maintenant T4 = 20°C. Calculez la masse du dioxygéne qui a été utilisée.
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Exercice 16 :

Quelles sont les pressions partielles de I’oxygeéne au niveau de la mer et a une altitude de 5000 metres ou
la pression de 1’air est de 0,57 atm ?

Exercice 17 :

Deux récipients, A et B, sont respectivement remplis d'oxygene (O.) et d'azote (N») a 25 °C et sont

connectés par un robinet.

Volume (L) Pression (atm)
A 0> 1,20 1,00
B N> 2,50 0,50

Le robinet est ouvert, est les deux gaz se mélangent. Calculez :
1) La pression totale.

2) La fraction molaire d’O» dans le mélange final.

3) La pression partielle de chaque gaz.

Données : R=0,082 L.atm.K*.mol™!

Exercice 18 :

On realise un mélange des gaz hydrogene (H») et d'oxygene (0:) dans les conditions suivantes :

Volume (L) Pression (atm) Température (°C)
0} 3,70 2,90 50
H> 5,30 4,25 9
Meélange 7 4,72 21

1) Calculez les nombres de moles des gaz d'hydrogéne et d'oxygene.

2) Calculez la pression P du mélange des deux gaz.

3) On fait éclater une étincelle dans le récipient contenant le mélange, puis on attend le retour a température
initiale T=21°C. On constate la formation d'eau presque entierement liquide dont le volume est négligeable
devant le volume du récipient.

a) Calculez le nombre de moles du gaz restant dans le récipient.

b) En déduisez la nouvelle pression du mélange.

On admettra que 1'hydrogene et I'oxygene sont des gaz parfaits.

Exercice 19:

Un mélange de gaz est constitué de 0,3 g de H», 0,28 g de N> et 0,68 g de NH; sous une pression d’une

atmospheére et a une température de 25°C. Calculez :

-4 -
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1- Les fractions molaires.

2- La pression partielle de chaque gaz.

3- Le volume total.

Données :

Masse molaire de I'hydrogéne (H) = 1 g.mol et masse molaire de I'azote (N)= 14 g.mol ..

Exercice 20 :

Soit une masse de 90 g d'un mélange gazeux composé d'azote et de méthane, avec 35,32% en poids d'azote,
occupant un volume de 0,985 litres a 150°C. Calculez :

1. Calculez la pression totale du mélange gazeux.

2. Calculez les pressions partielles de chacun des gaz.

Exercice 21 :

Un gaz parfait occupe a la température Ta et sous la pression pa , le volume Va (état A). On lui fait subir
une succession de transformations réversibles :

- Un échauffement a volume constant jusqu'a la pression 2P 4 (état B).

- Une détente isotherme jusqu'au volume 4V 4 (état C).

- Un refroidissement a pression constante jusqu'a la température Ta (état D).

- Une compression isotherme qui le ramene a ['état A.

a) Tracez le cycle des transformations dans un diagramme de Clapeyron.

b) Calculez, pour chaque branche du cycle, les travaux et les transferts thermiques recus par le gaz, ainsi
que les variations d'énergie interne. Exprimez les résultats en fonction des seules variables P4 et Va.
Exercice 22 :

Soit une mole d’un gaz occupant un volume 7, sous la pression P et a la température T. On suppose que

ces grandeurs sont liées par 1'équation :
a
(p+V_,§)(Vm_b) = RT

Ou a, b et R sont des constantes.

1) Utilisez les propriétés d’intensivité ou d’extensivité des grandeurs pour établir 1’équation
correspondante relative a n moles.

2) Lors d’une compression isotherme et réversible, le volume passe de V,;=1,75 L a V,=0,5 L a une
température de 298,15 K. Calculez le travail recu par le gaz lors de la compression ?

Données : a=1,3 10! SI et b=3,8 10” SL
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Exercice 23 :
Un réservoir d’eau chaude contient 170 Kg d’eau a 25°C. Calculez la quantité d'énergie nécessaire pour

¢lever la température de 1’eau jusqu’a 70°C.

Exercice 24 :

On considere 700 g d’eau a la température T1 = 70 °C qu’on mélange a 575 g de glace a la température T-
=-12 °C. Si la température d’équilibre Ty est supposée nulle, determinez les masses finales respectives
d’eau et de glace ?

Données :

C. (chaleur spécifique de I'eau) = 1 cal.g? K!, C; (chaleur spécifique de la glace) = 0,5 cal.g’ K, Ly
(chaleur latente de fusion de la glace) = 80 cal.g™%.

Exercice 25 :

Un calorimetre contient 150 g d’eau a 20°C. Ony ajoute 100 g d’eau a 65,0°C. Sil'onnéglige les capacités

thermiques du récipient et de ses accessoires, quelle sera la température d'équilibre du mélange ?

Exercice 26 :

Dans un calorimetre adiabatique, on mélange 750 g d'une piece métallique en fer a 100 °C avec 50 g de
glace a 290 K, sous une pression atmosphérique normale. Toute la glace fond, et la température finale
est de 0°C. Calculez la chaleur massique du fer, sachant que la chaleur latente de fusion de la glace est

de 80 cal/g.

Exercice 27 :

a) Un calorimetre contient 100 g d'eau a 25°C. On y ajoute 75g d'eau a 60°C. Quelle serait la température
d'équilibre (Supposant que la capacité thermique du calorimetre et de ses accessoires etaient négligeables)?
b) On observe que la température d'équilibre est de 37,5°C. En déduire la capacité calorifique du
calorimetre et de ses accessoires.

¢) Le méme calorimetre contient maintenant 125 g d'eau a 13°C. On y plonge un cylindre métallique
pesant 20 g sortant d un four thermostaté a 97 °C. La température d'équilibre étant 15,5°C.

Calculez la capacité thermique massique du meétal, supposée indépendante de la température.

Exercice 28 :
Une personne respire 12 L d'air par minute a la température de 20° C et le rejette a 45°C. En considérant

que l'air est un gaz parfait diatomique de masse molaire M=29 g.mol™. Calculez la quantité de chaleur
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fournie pour le réchauffement de 1'air respiré en une journée (la composition de l'air reste inchangée entre
l'inspiration et I'expiration sous une pression constante d'une atmosphere).
Données : -La masse volumique de I'air p = 1,205 Kg.m 2
-La capacite thermique massique de l'air C; = 1,005 KJ. g K%
Exercice 29 :
Une masse m de gaz parfait subit le cycle de transformations réversibles suivantes :
o de A a B isobare P=10° Pa; volume V1, température T;.
¢ de B a C i1sochore V,=V/5=2L. P>= pression finale en C.
e de C a A isotherme T1=300K.
Calculez la pression P-, le travail et les quantités de chaleur recue au cours du cycle.
Rappels: Co= 11,66 J.K*!
Exercice 30 :
En hiver et afin d’éviter le gel, on chauffe une serre contenant 769 g d’air (gaz supposé parfait) dont la
température s’éleve de 3° C a 15° C. Calculez :
a) La variation d’énergie interne de I’air au cours de cet échauffement ?
b) La quantité de chaleur regue par le gaz, si ce dernier a fourni un travail de 881,3 joules.
On donne:
La masse molaire de I’air M =29 gmol!, R=832 Imol'K';y=Cp/Cy=14
Exercice 31 :
Une mole de N> ), considerée comme un gaz parfait est portee de 20°C a 100°C.
Calculez la quantité de chaleur Q regue par ce systeéme, sa variation d’énergie interne et sa variation
d’enthalpie dans les 2 cas suivants :
* Lorsque la transformation est isochore
* Lorsque la transformation est isobare
On donne Cp (N2, g) =33 I.mol? K et R = 8,31 J.mol* K!
Exercice 32 :
Les moteurs Diesel actuels fonctionnent suivant un cycle théorique modifié appelé cycle de Sabathé : la
combustion s'effectue en deux étapes. Il est constitué des transformations suivantes :
A-B : compression adiabatique réversible
B-C : combustion isochore

C-D : combustion isobare réversible
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D-E : détente adiabatique réversible
E-A : détente isochore.

On considere n moles de gaz supposé parfait décrivant le cycle et on pose :

¥y = Cpm/Cymavec Cymet Cym les capacités thermiques molaires a pression et volume constants, a =
Va /Vs : rapport volumétrique de compression.

1-Exprimer Pg en fonction de Ps, a et y.

2-Exprimer Tg en fonction de Ta, a et y.

3-Déterminer les transferts thermiques échangés par n moles de gaz au cours de chaque transformation
Qas, Qsc, Qcp , Qoe , Qra en fonction des températures Ta , Ts , Tc, Tn, Te, des capacités thermiques
molaires Cy , Cpm et de n.

4-Aprés avoir défini le rendement thermodynamique (ou efficacité thermodynamique) pour un moteur que
’on notera n, I’exprimer en fonction des températures et de y.

Exercice 33 :

Le moteur d’un tracteur fonctionne selon le Cycle de Joule : n moles de Iair supposé

gaz parfait, parcourt le cycle idéal ABCDA représenté sur la figure.

AB : compression isentropique P a

BC : combustion isobare Ps B

CD : détente isentropique

DA : refroidissement isobare Py A

Y

vV
Déterminer le rendement du cycle en fonction du rapport des pressions @ = Pg / P4 ; et Calculez sa valeur
numeérique ?
On donne a =2,3 ety=1.4.
Exercice 34 :
On se propose d’établir I'identification de la température thermodynamique Tinermo a la température
absolue T dans le cas d’un gaz parfait décrivant le cycle de Carnot. Pour décrire un tel cycle, le gaz est
successivement en contact avec deux thermostats : ['un, la source chaude a la température T, ; ’autre, la
source froide a la température T,, avec T;> T, ; les transformations du gaz étant réversibles. Les

transformations AB et CD sont donc des isothermes et les transformations BC et DA des adiabatiques

(puisqu’il n’y a pas d’échange thermique autrement qu’avec les deux thermostats).

-8-
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a) Montrer que les transferts thermiques Q: et Q2recgus par le gaz dans les transformations isothermes AB

et CD vérifient 1’égalité de Carnot-Clausius:

r, T,

b) Calculez par étapes la variation d’entropie pour le cycle ABCD en utilisant les températures
thermodynamiques Timemo,1 €t Tihermo 2 ; €n déduire une relation analogue a la relation précédente mettant
en jeu les températures thermodynamiques.

Exercice 35 :

Dans une expérience de mesure de chaleur spécifique, on plonge 120 g de plomb a 105 °C dans 190 g
d'eaua 25°C. On attend que l'équilibre soit atteint. Calculez la variation d'entropie du systéme en supposant
que les chaleurs massiques sont indépendantes de la température.

On donne: Chaleur massique du plomb est Cp=0,0345 cal. g!. K.

Exercice 36 :

Une masse gazeuse de 3,75 g de CO», gaz parfait, est en relation avec un réservoir a la température T, avec
lequel elle peut avoir des €changes de chaleurs. Dans I'état initial (1), le gaz occupe un volume de 1,2 litre.
On 'ameéne a ['état (2) par une détente isotherme réversible et occupe un volume de 3,5 litres. Calculez la
variation d'entropie du gaz pour cette transformation.

Exercice 37 :

Calculez la variation d'entropie d'un gaz diatomique subissant une transformation adiabatique irréversible

de I'état (1) a 1'état (2) :

Etat P (atm) V(L) T (°C)

(D 75 125L 210

2 1 ? 9
Exercice 38:

Calculez la variation d’énergie interne et la variation d’entropie pour chacune des transformations du cycle
réversible d’une mole d’un gaz parfait dont on a tracé le graphe en coordonnées de Clapeyron : AB
1sochore de (Pa, Ta) a Ps> Pa; BC isotherme ; CA isobare. Les résultats seront donnés en fonction de Ta,
Pa, Ps et y supposé indépendant de la température.

Exercice 39 :

A partir des enthalpies standards de formation, calculez I’enthalpie standard de réaction pour :

2A0 5 +FeO3 ——> 2Fe s +ALOs

-9-
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Données : AHj(pez03) = —822 KJ.mol AHp(ar203) = —1670 K. mol

Exercice 40 :

Calculez l'enthalpie puis la variation d'énergie interne pour une mole de N> a 500 °C, (N est considérée
comme gaz parfait). On donne l'expression de la capacité calorifique a pression constante : Cp=(6,5+0,001
T) cal.mol K! ; AH®(0°c)=0

Exercice 41 :

Calculez la chaleur de combustion AH, a 298K de I’acide oxalique solide (C2HO..s), en utilisant les

enthalpies molaires standards de formation :

Composé CoH>04 (5 CO: (» H>0 @

AH; (KJ.mol?) -1822 -393 -285

Exercice 42 :
Soit la réaction suivante :

CH; o+ 4 Clh @ 25 CCly +4HCl @~ AH. =-401,13 kImol™!
1- Calculez l'enthalpie standard de cette réaction a 650 °K

2- Calculez l'enthalpie standard de formation de CCl4 (g).

Donneées :

Composé CHa (o) HCI g H Cw Cl @
AH®r(KJ.mol ™) -74.5 -92.4 218,1 716,4 121,5
Composé CHa (g) CL HCl (g CCls )
Cp° (J.K ' .mol™?) 3571 33,95 29.13 83,51

Exercice 43 :
Calculez I’enthalpie libre standard a 25°C AG® de la réaction suivante :
N: (g) + 02 (g) —2NO (g)
Sachant que :
Sy08 o) = 50,34 cal.mol *. K ; Sye8 (v2) = 45,77 cal.mol *.K*
Sy08(02) = 49,00 cal. mol™*. K™t ; AH; 505 (voy = 21,6 Kcal.mol™*
Exercice 44 :
Le minerai de plomb contient essentiellement de la galene: PbS. Afin d'¢liminer le soufie, 1l faut d'abord

effectuer l'opération que l'on appelle grillage. La réaction correspondante a pour équation-bilan :

PbS 5+ 3/2 02 @—> PDO ) +S0: (g

-10 -
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Afin de décomposer PbSO4 qui se forme au cours du grillage, la température doit au moins étre égale a
950 °C. Il faut cependant éviter d'atteindre 1 114 °C, température de fusion de PbS.

1-A l'aide des données, exprimez puis calculez I'enthalpie standard de la réaction de grillage a 298 K.
2-Calculez I'enthalpie standard de la réaction a 1223 K, puis déterminez sa variation relative entre 298 K
1223 K

3- Que se passe t-1l s1 on dépasse la température de fusion de PbS ?

Composé PbO (s) PbS (s) SO- (g)
AH°7(KJ.mol™) 2174 -1004 -296,8

Composé PbO (s) PbS (s) SO- (g) 0:(g)
Cp° (J. K mol ™) 458 49,5 51,1 34,24

Exercice 45 :
On considere I’oxydation de I’ammoniac par 1’oxygene selon le schéma réactionnel :
2 NHs )+ 5/2 0 ) —2NO (g + 3H20 (g ArH® 208k =-109 kcal
Calculez I’enthalpie molaire standard de formation de NH3 (g) connaissant celles de NOg et de HoOyg) :
AfH 208k vo ) =21,5 keal. mol™; AfH 208k (z120,¢) = -58,0 keal. mol™
Que devient cette enthalpie a 550°C et 1bar ?
On donne les capacités calorifiques molaires en J.mol 1 K:
Cp (H2)=27,25+0,32x10°°T ; Cp(NH3) =29,72 + 2,5 x107°T ; Cp(N2) =27,84+0,42x10°°T
Exercice 46 :

Calculez I’enthalpie de réaction de 2N> (g) +50: () —2N20s (o) en utilisant les equations suivantes :

2H @+ 029 —> 2H20 o) Al =57 KT
N2Os (g + H20 (5 — 2HNO3 () AH, =-77kJ
ViN> () + 3/202 @) + ¥oHa (o9 — HNO;s (g) AH, =-174kJ

Exercice 47 :
Calculez I’enthalpie standard de réaction de la décomposition

2HNO:2 ¢y — H:20 ¢ + NO g + NO2 ()

Sachant que :

1-HNO: ¢ + 1/2 Oz (g) — HNOs ) AH;=— 52,7 kI.mol™*

2-H,0 ( + 1/2 05 (g + 2 NO; ) — 2 HNO3 (g AH,=—195,1 kJ.mol™*
3-NO (g + 1/2 Oz g) — NO: (g AH, =—56,9 kI.mol™!
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Exercice 48 :
Calculez I’enthalpie standard A;H sk de la réaction suivante :
CO (¢ + 3Hz (g) = CHa 9y + H20 (g
En déduire la valeur de 1’énergie interne AU°osk de cette méme réaction. Cette réaction est-elle
endothermique ou exothermique?

On donne les enthalpies standards des réactions de combustion AH 23k de CO, de H» et de CHs :

CO @+ 1/202 (¢ — CO2 () AH; = -283kJ
H> g + 1/202 (9 — H20 (g AH>=-2418 kJ
CHi (g +202 (¢) — CO2 g + 2H20 (g AHz=-803,2 kJ

Exercice 49 :
Calculez I’enthalpie standard de réduction de I’oxyde de fer (III) par I’aluminium a 298K :

2Al 5 tFe203 ) = 2 Fe (9 TALOs
Sachant que les enthalpies de formation a 298K sont:
AtHCFe2035) : -196,5 keal.mol™ ; AfH®apo3e) : -399,1 kcal.mol™
Exercice 50 :
1— Ecrire la réaction de formation de H-O (gaz) a 25°C et 1 bar et Calculez son enthalpie standard de
formation. Que devient cette enthalpie dans le cas de H,O (liquide) ?
2— Les enthalpies de combustion de I’acide citrique anhydre CsHgO7 et de 1’acide malique C4HsOs sont
respectivement égales a : - 985 et -1340 kJ. mol ™. Déterminer ’enthalpie de conversion de 1’acide citrique
en acide malique a 25°C et 1 bar selon la réaction :

CsHsO7 + 2 H,0 9 — C4HsOs +3 Hx +2 CO»

Données a 25°C et 1 bar :
Enthalpie de vaporisation de HoO q): AvapH°(H20) 1= 43 kJ.mol™
Energies de liaison (kJ. mol')): Eo-u=464 ;: Ez-u=436 ; Eo-0=497
Exercice 51 :

Calculez I'enthalpie de liaison P—H a partir des données relatives a la phosphine PHs.

Donneées:
Compose P He PH; ()
AH®r (kI.mol™) 3339 218.0 20,9

Ou AH°r (298 K) enthalpie standard de formation a 25°C.
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Exercice 52 :

Le dioxyde de soufre est un gaz incolore qui est utilisé comme désinfectant, gaz réfrigérant, conservateur

de certains produits alimentaires.

1- Ecrire la réaction de formation de SOxa 298K et 1bar.

2— A partir de cette réaction, représenter le cycle permettant de déterminer 1’énergie de la liaison S=0O

dans SO-.

3— Calculez alors I’enthalpie de formation AfH°(S=0) de cette liaison.

Donnees :

Chaleur latente de sublimation du soufre : AuwH®( S¢) = 222.8 kI.mol™?

Energie de liaison: Eo—o =497 kJ.mol!

Enthalpie de formation : AfH°( SO»()) =-296,8 kJ.mol?

Exercice 53 :

Expliquer pourquoi, sous une pression donnée, un corps pur est solide a basse température et liquide a

haute température.

Exercice 54 :

En milieu aqueux et en solution acide, 1I’hydroxylamine NH->OH est susceptible de fixer selon un équilibre

instantané, un proton pour donner 1’ion hydroxylaminium NH;OH" (réaction de protonation) :
NH>0H aq) + H'(aq) = NH3:OH 5

Calculez I’enthalpie libre standard de la réaction.

Donneées

AGeamon=23,35kI-mol™; AGeqmzony=-57,61kJ-mol™; AGew+=0 kJ-mol™

Exercice 55 :

Sous une atmosphere et a 35°C la quantité de chaleur absorbé lors de la dissolution d'une mole de NH4Cl

dans l'eau est de 3,49 Kcal.mol™.

1) Quel doit étre le signe de la variation d'entropie libre pour que cette dissolution puisse se produire

spontanément.

2) En déduire la valeur minimale de la variation d'entropie associée a ce phénomene.

3) Justifier le signe de cette valeur.

Exercice 56 :

Comme la plupart des réactions chimiques ont lieu dans 1’eau, il est important d’étudier la stabilité

thermodynamique de cette molécule. La réaction de décomposition de la molécule d’eau s’écrit :

-13 -



PARTIE I : Exercices

HoO ——> Ha@+ 12 02¢)
Données :
— §5° (298 K) entropie molaire standard a 298 K;
— AH®r (298 K) enthalpie standard de formation a 298 K;

Composé AH® (KJ.mol™) S° (JK1. mol™)
Ha 130,46
O 204,82

H.0q 285,58 69,87

1- Calculez I’enthalpie standard de la reaction AH°r (298 K). La réaction est-elle endothermique ou
exothermique ?
2- Calculez I’entropie standard de la réaction A.S° (298 K). Commenter le signe du résultat obtenu.
3- Calculez I’enthalpie libre standard de la réaction A;G° (298 K).
Exercice 57 :
On s’intéresse a la réaction de décomposition de I’hydroxyde d’aluminium
2 AI(OH)3 sy = ALOs3 (s + 3 H20 ()
1- Calculez I’affinité standard de cette réaction
2- Conclure quant a la stabilité de I’hydroxyde d’aluminium.
Données :
AG 0y y=-236,6 KT mol™ / AGraiom=-1128 kI.mol™ / AG;anoy=1583 kJ.mol ™
Exercice 58 :
Un processus chimique est représenté par 1'équation suivante :
A(@+B(@=C(
Les données thermodynamiques standard pour cette réaction sont les suivantes a T =300 K:
AG® =-30,0 kJ.mol ! AH° = -10,0 kJ.mol~!
Calculez la variation d'énergie libre de Gibbs-Helmholtz (AF) a 300 K pour ce processus.
Exercice 59 :
Le fer est un métal qui s'oxyde facilement a 25 °C et 1 bar pour former I'oxyde ferrique (Fe»Os) selon la
réaction suivante :
4Fei + 302 —> 2Fe05 ¢

La variation de I'énergie interne qui accompagne cette oxydation est AU°= -1642,57 kI.mol ..
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1. Calculez la variation d'enthalpie standard (AH®) pour cette réaction a 25 °C. En déduire I'enthalpie de
formation de Fe;Os3 (s).

2. Calculez la variation d'énergie libre de Gibbs-Helmholtz (AF®) pour cette réaction a 25 °C.

Données :

S°(re203)9=87 T K mol? ; S°Ey=27 I K mol! ; S°o02 =205 JK . mol!
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Corrigés des Exercices

Exercice 01 :

1-

- L'eau s'évapore a 100 °C. (Propriété physique)

- Le dihydrogéne est le gaz le moins dense. (Propriété physique)

- L'oxydation du fer donne la rouille. (Propriété chimique)

- le potassium est un métal malléable. (Propriété physique)

- Au cours de la digestion, ’amidon est transformé en glucose. (Propriété chimique)

- Le diamant est la plus dur des substances naturelles. (Propriété physique)

- Le phosphore brule dans l'air. (Propriété chimique)

- Le cuivre peut étre tréfilé (étiré sous forme de fil). (Propriété physique)

- Le bois flotte sur I'eau. (Propriété physique)

- Le mercure est un métal liquide a température ambiante. (Propriété physique)

- Le sucre se caramelise lorsqu'il est chauffé. (Propriété chimique)

- La combustion du méthane produit du dioxyde de carbone et de I'eau. (Propriété chimique)

- La dissolution de sel de table dans I'eau produit une solution saline. (Propriété chimique)

2-

-Température (Intensive); -Densité (Intensive); - Energie (Extensive);- Quantité de matiére (Extensive);
- Masse volumique (Intensive); - Longueur (Extensive); - Pression (Intensive); - Masse (Extensive); -
Enthalpie (Extensive); - Concentration (Intensive); - Entropie (Extensive); - Volume (Extensive); -
Vitesse (Intensive).

Exercice 02 :

a- La matiere solide d'une bougie. (Systeme Ouvert)

b- Un moteur a explosion en fonctionnement. (Systéme Ouvert)

c- Un ballon de soccer gonflé. (Systeme Fermé)

d- Un réveil matin en fonctionnement. (Systeme Fermé)

e- Un aquarium avec un couvercle. (Systeme Fermé)

f- L'eau liquide qui bout dans une casserole. (Systeme Ouvert)

g- un moteur électrique en fonctionnement. (Systeme Fermé)
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Exercice 03 :

a) Les conditions normales de pression et de température sont :

P=101325Pa; T =273,15 K.

b) Les conditions standards de pression et de température sont :

P =101325Pa; T =298,15 K.

Exercice 04 :

D’aprés la loi du gaz parfait, dans les conditions normales de pression et de température (P =1 atm, T =
273K), une mole de gaz parfait occupe un volume de 22,4 litres.

PV =nRTavecn=1mole, T = 273K, P = 1atm = 1,013 10°Pa = 760 mm HgetV=224L

1- Constante R en L.atm.mol . K™

_ PV _ 1 atm.22,4L
“nT  1mol.273K

R = 0,082 L.atm.mol1.K
2- Constante R en J.mol*.K* avec 1 joule = 1 Pa.m?®

. PV 1,013 10° Pa.22,4 1073 m?
nT 1 mol.273K

R = 8,31 J.molt. K!
3- Constante R en L.mm de Hg.mol*.K™!

R PV 760 mmHg.22,4L
T 1mol.273K

R = 62,36 L.mmHg.mol*.K?

4- Avec 1 cal =4,18J=>R =8,31/4,18 R = 1,99 cal.mol1.K*!

Exercice 05 :

Masse moléculaire de 1’air (79 % azote et 21 % oxygene, en volume) :
M= 0,79 x28 + 0,21x32 = 28,8 g.mol*

po : La densité des gaz a des conditions normales, V,,: le volume molaire.

M 288 g.mol™?t

== 1284170
V22,4 L.mol-1 g

Po

Py =760mm.Hg ; T, = (0+273,15)K =273,15K
P =460mm.Hg; T =(—36+273,15)K = 237,15K

_ poToP 1,28 g.L71.273,15 K. (760 — 460 YmmHg
P="Tp, = 237,15 K. 760 mmHg
p =0,58g.L71
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Exercice 06 :

D’apres la loi du gaz parfait, dans les conditions normales de pression et de température (P =1 atm, T =

273 K).

PV =nRT
_ nRT _ 1,5mol. 0,082 L.atm.mol™ Y. K. 273K
P 1 atm

V =33,58L

m
n=ems= nM = 1,5mol.32g.mol™ =48 g

Exercice 07 :
D’apres la loi du gaz parfait (PV = n RT)

_ PV _5.10°Pa. 575107% m?
" nR  1mol. 831J.mol~1. K1

T =34596 K
Exercice 08 :
P, = 730 mmHg T, = 27 4+ 273 = 300K V, = 150 cm3
Dans CNTP (Conditions normales Température et pression)
P, = 760 mmHg T, = 04273 = 273K V, =?cm3
P,V, = nRT, et P,V, = nRT,
dod PV /P,V, = T;/T,
Vo = PViT,/PTy
V, = (730 mmHg. 150 cm3.273K)/(760mmHg. 300K)
V, = 131,11cm3

Exercice 09 :
P=1,3 atm V=112L
T=298 K n="?

D'aprés I'équation des gaz parfaits PV = n RT

_ PV _ 1,3 atm.11,2L
"~ RT 0,082 L.atm.mol=1.K~1.298K

n

n = 0,61 mol
Exercice 10 :

1- La pression du gaz
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PV =nRT
P1V1 = nRT]_ (1)
P2V2 = I’IRTZ (2)

(1) _ PiV; _ nRTy

@ = Pv, = nR, vV, =V, (Volume constant)

P, T T 273,15 + 10)K
—1——1(:)P2=P1—2=1,1105Pa( )

P, T, T, (273,15 + 50)K

& P, = 0,96 10° Pa
2- La quantité de matiere :

PV, 096 10° Pa. 21073 m?
RT, 831].mol-1.K-1(273,15 + 10)K

P,V, =nRT, & n =

o n=82010"2%mol
Exercice 11 :

1- Quantité d'air :

PV = nRT
"= ﬂ _ 1,7 atm.28,5 L — 2 mol
RT 0,082 L.atm.mol~1 K=1.(22,0 + 273,15)K
2- Température de l'air :
T = ﬂ _ 1,9 atm.28,5 L — 330K
nR  2mol.0,082 L.atm.mol 1. K1

T =57,0°C
Exercice 12 :
Selon la Loi de Boyle et Mariotte

PV = nRT

P,V, = nRT et P,V, = nRT
Donc P,V; = PV,

P, =350KPa; V, =2,7L
P, =101 KPa; V, =?
_P.Vy 375KPa.2,7L

V2 P, = 101 KPa
V,=10,01L
Nombre de coups de pompe 'x'
Vo =x.V
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Donc, ¢a prend 100 coups de pompe.

Exercice 13 :

On peut écrire que : P,V;, = n,RT; et P,V, = n,RT,

La variation du volume est considérée comme négligeable (V; = V;)
Donc: R = P;/nyT; = P, /n,T,

n,T,
P, =P, —
2 1an1

n, =2,75mol ; P, = 142 KPa ; T, = (25 + 273,15) = 298,15 K
n, = (ny + 1,50) mol = 4,25 mol; P, =? ;T, = (0 + 273,15)K = 273,15 K
4,25mol .273,15K

P =142 KPa e T 598 15 K
P, =201 KPa

1- La masse volumique du H,a T=25°CetP =1 atm:

p==etPV =nRT ==RT
74 M

& P = m RT
- MV
& PM = pRT
PM PM
{:}p:—:—
RT RT

3 latm. 2 g.mol™! 3
"~ 0,082 L.atm.mol~'.K~1.29815K

p=0081g.L7! =0,081Kg.m™3

p

2- La masse volumique du Hz a T= 127 °C et P=2,5 atm :

B 2,5atm. 2 g.mol™!
T 0,082 L. atm.mol-L. K% (127 + 273,15) K

p

p=0152g.L71
Exercice 15 :

1- Le nombre de moles de gaz dans la bouteille étant constant, on en déduit que :

P, = Py 2
2 1T1
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(47 + 273,15)K
(25 + 273,15)K

P, = 1,75 105 Pa

P, = 1,88 10° Pa

2- De méme :
T

P, =P, =

3 1 T1

(=53 +273,15) K
(25 +273,15) K

P, = 1,75 105 Pa.

P; =1,2910° Pa

3_
PV
"= RT,
_ 1,75 105 Pa.100.1073 L
"= 832/ mol-L.K-L(25+ 273,15 K
n = 7,05 mol
_m
"M
m =nM = 7,05mol.32g.mol™?! m=2256g

4- La nouvelle masse de dioxygene est : P,V = n'RT,

;L PV
" TR,
, 0,80 10° Pa.100.1073 L
" T 832/.mol-*.K-1.(20 + 273,15) K
n' =3,28 mol
m' =n'M = 3,28 mol.32g.mol™?! m' =105g
Exercice 16 :
P02V = nozRT

Divisons cette expression par PV = nRT
— Ppa/P = npz/n
=0,21/1
=0,21
Au niveau de la mer P=1 atm ; h=0 — Py, = 0,21xP Py, = 0,21 atm

A 5000 m altitude P= 0,57 atm — Py, = 0,21 x0,57 = 0,12 atm
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Exercice 17 :
1- La pression totale :
POZVOZ == nOZRT

B Py, Vo, B 1atm.1,20L
2" RT 0,082 L.atm.mol=1 K-1.(273,15 + 25)

No

ng, =4,90 102 mol
PNZVNZ = nNZRT

_ Py, Vn, _ 0,5atm.2,50 L
2" RT ~ 0,082L.atm.mol=1.K-1.(273,15 + 25)K

ny, =5,10 10 mol

Ny

ne = ng, +ny, =4,90 10%+5,10 102

n, =1 10" mol
V=V, +Vy,=12+25 V,=37L
_nRT 1 101 mol.0,082 L.atm .mol™* K~1.(273,15 + 25)K
A 3,7L
P, =0,,66 atm

2- La fraction molaire de O dans le mélange final.

_np, 4,90 1072 mol — 049
%" n, T 110'mol ~

_ny, 5101072 mol
N2""n, T 1.1071 mol

= 0,51

3-La pression partielle de chaque gaz.

Py, = Xo,- Py=0,49.0,66=0,32 atm

Py, = Xy,-P;=0,51.0,66=0,34 atm

Exercice 18 :

1- Les nombres de moles des gaz d'hydrogéne et d'oxygeéne sont :
Py, Vo, = no,RT

_ P02V02 _ 2,9 atm.3,70 L
2 RT  0,082L.atm.mol-1.K~1.(273,15 + 50)

no, =40,49 102 mol

No

PHZVHZ = nHZRT
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PV, 4,25 atm.5,30 L
2" RT 0,082 L.atm.mol-1 K=1.(273,15 + 9)K

ny, =97,35 102 mol

ny

2- La pression P du mélange des deux gaz :

n = ng, +ny, =40,49 102+97,35 102 n =1,37 mol
_ nRT 1,37 mol.0,082 L. atm.mol 1. K~ 1.(273,15 4+ 21)K
v 7L
P =472 atm

3.a) Le nombre de moles du gaz restant dans le récipient :
D'aprés la premiére question on remarque que I'hydrogene est en exces par rapport I'oxygene
(nHZ :2,40 noz).

Suivant la réaction de la formation d'eau :
1
H2 + E 02 g H20

Il se forme (2 n,, =80,98 102 mol) d'eau presque entiérement liquide et il reste n'=97,35 10-2-80,98 10
=16,37 10-2mol d'hydrogene.
3.b) La nouvelle pression P' du mélange :

En utilisant directement la relation P'V=n'RT,

!

n
pP=p——
N, + Ny,
D 479 gt 16,37 10~2 mol
=AM 0491072 + 97,35 10-2 ) mol
P' = 0,56 atm
Exercice 19 :

1- Les fractions molaires.

mH2 — 03g
2 gmol~1

Nombre de moles de H- Ny, =
2

Ny, = 0,15 mol

my 0,28
Nombre de moles de N2 ny, = —2= 9

2 My, 14 gmol-1

2

ny, = 0,02 mol

MNH 0,68
Nombre de moles de NHs NNu, = 3 — 9_1
MNH3 17 g.mol
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nnu, = 0,04 mol
Nombre de moles total n;
ng = Ny, + Ny, + Nyp,
n, = 0,21 mol

My, 0,15 mol
H2 " n, 7 0,21 mol

= 0,715

2- La pression partielle de chaque gaz.

P=1 atm

Py, = Xy,.P,=0,715.1 Py,=0,715 atm
Py, = Xu,.P;=0,0.095.1 Py,=0,095 atm
Pyn, = Xnu,-P+=0,19.1 Pyy,=0,19 atm

3- le volume total

PtVt = ntRT
_nRT
0,21 mol.0,082 L. atm. mol™t K~1 (273,15 + 25)K
t— 1 atm
V. =513L
Exercice 20 :

On suppose que le mélange est un gaz parfait :
P,V = n.RT
ng = ny, + Ney,
1- Dans une masse de 90 g du mélange, nous avons 35,32% en poids d’azote ce qui correspond a 31,788
g de N2 et (90- 31,788=58,212) g de CHa.
Avec
ny, = (31,788 g)/(28 g.mol™) et n¢y, = (58,212 g)/(16 g.mol™")

ny, = 1,135 mol et n¢y, = 3,638 mol n; = 4,773 mol
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p = n¢RT
t= vy

b 4,773 mol.0,082 L.atm.mol™ 1. K~1(150 + 273,15)K
£t 0,985L

P, = 168,137 atm

2- Les pressions partielles :

Py, = (nNz/nt)Pt

mol
Py, = (1,135 4jﬁmol) .168,137 atm Py, = 39,982 atm

Pen, = (nCH4/nt)Pt
Pcy, = (3,638 mol /4,773 mol).168,137 atm Pcy, = 128,154 atm
Exercice 21 :

a) Diagramme de Clapeyron

A
P

b) v

La transformation AB est isochore donc Wag = 0 il vient
R
Qpa = AUpa = 5= (Tg = Ta)

Or nNRTaA=PaVa et nNRTg=2PaVa donc

La transformation BC est isotherme donc AUg; = Wg + Qg par conséquent
WBC = _QBC = —TLRTBLn(4VA/VA) = —ZPAVALn(4)
La transformation CD est isobare donc

nRy 14
Qcp = AHcp :yTl(TA —T¢) :y— 1

(PaVa — PcVe)

OrVC=4‘VA et TC=TB=2TA donC

y 7
Qcp = mPAVA = _EPAVA
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Or Wep = =Pc(Vp — Vi) = P4V,

Donc AU;p = —%PAVA

La transformation DA est isotherme donc Wpa = —Qpa = paVa In (2)
Exercice 22 :

1- Comme 1}, =%,ona:

(p+é)(Vm—b)=RT<=>(p+%)(%—b)=RT

2
= (p+%)(V—nb) = nRT
On peut écrire I'équation d'état sous la forme (p + %) (V — B) = RT en posant B = nb et A = n?a.

B est une grandeur extensive puisqu’elle est additive, si N = n1 + nz, B = nb = nib+ n:b=B1+B>. A est
aussi une grandeur extensive, mais elle n’est pas additive car si n?a # na + nZa.
2- D'aprés I'équation, on tire la pression P du gaz en fonction de son volume

_RT a

T V—b V2
SW = —P,,,dV = —PdV

En remplacant P, il vient a température T constante :

2. RT %2 a
Wz—f —dv+f —dv

V1V_b V1 V2
W = —RT | <V2_b)+ (1 1)
- "\v,—p) Ty, Ty,

0,510~ —3,8107° 13101 ( 1 )
1,7510=% —3,81075 ) ~ 1,7510=%  0,51073

W = -8,31.298,15 ln<

W = 3059,61]

Exercice 23 :

La quantité d’énergie :

AT =70°C - 25°C = 45°C

Q=cmAT =4200x 170 x 45=32.130.000 J Q=32MJ
Exercice 24 :

A la température Ts=0 °C, quand il y a changement de phase :
- ou bien on a fusion d’une partie de la glace,

- ou bien on a solidification d’une partie du liquide.
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Dans les deux cas on écrit ; Q = xL
avec : x >0 si le changement d’état est une fusion.
x <0 si le changement d’état est une solidification.
Conclusion : | x | est la quantité de glace ou de liquide qui s’est transformée.
On écrit : (en tenant compte que T+=0°C)
Qeau t Qgiace + xLf =0
d’ou
MeauCeau(Tr — Teau) + MgiaceCgiace (Tr — Tgiace) + XLy = 0
x = ~[MequCeau(Ty = Teaw) + Mgiace Cgrace (Ty = Tgiace)|/Ls
x = —[700.1.(0 — 70) + 575.0,5. (0 + 12)]/80
x=569,375¢g
Comme x >0, donc il y a 665,625 g de glace qui s’est transformée en eau; on obtient:
Masse de l'eau : 700 g + 669,375 g = 1269,375 g
Masse de glace : 575 g — 669,375 9 =5,625 ¢
Exercice 25 :
Pour déterminer la tempeérature d'équilibre du systeme, nous pouvons utiliser le principe de conservation
de I'énergie. Lorsque les deux masses d'eau atteignent la température d'équilibre, I'énergie thermique
totale du systéme est conservee.
Qa+ Qp + Qcai=0
maC(Ty — Ta) + mpC(Tr — Tp) + Coar(Tr — Ty) = 0
Par hypotheése, on néglige C,,; donc Q.4;=0
L’eau est condensée donc on peut écrire :
maC(T; = Ty) + mgC(Tf — T5) = 0
Ty = (myTy + mpTp)/(my + mp)
Tr = (150g.293K + 100g.338K)/(150g + 100g)
Tr = 311K
La temperature d'équilibre du systéeme sera d'environ 38°C.
Exercice 26 :
Calculons la chaleur cédée par le fer lorsqu'il refroidit de 100°C a 0°C.

- Chaleur cédée : Qrer = MyerCrer(Tr — Ta)
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- Chaleur regue : Q4 = myLy
Qfer + Qg = MyperCrer(Tr — Ty) + myLs = 0
Crer = —mgLg/myer(Tr = Ta)
Crer = —50 g.80 cal. K~1/750g.(273 — 373)K
Cer = 0,053 cal. g™ 1. K™!
Exercice 27 :
a) Le systeme eau initiale (A) + eau ajoutée (B) constitue un systeme adiabatique donc
Qu+0Qz=0
maC(Ty — Ty) + mpC(T; —Tp) =0
Ty = (muTy + mgTg)/(my + mp)
Tr = (100g.298K + 759.333K)/(100g + 75g)
Tr = 313K
Tr = 40 °C
b) Soit A I’eau a 25°C, B, I’eau a 60°C, Cca la capacité thermique du calorimétre et de ses accessoires,
L’ensemble constitue un systeéme adiabatique:
Qu+0Qp+Qcai=0
maC(T's = Ty) + mgC(T's — Tg) + Coar(T's = T4) = 0
Cear = —[maC(T'f — Ty) + mpC(T'; — Tp)1/ (T’ — T4)
C.q1 = —[100g.1calg*K~1(37,5 — 25) + 75g. 1calg™*K~*(37,5 — 60)]/(37,5 — 25)
Coqt = 35cal. K™t
c) A 125 g d’eau, Ccal calorimétre, mme: le métal de capacité thermique Cret , le méme raisonnement que
précédemment donne:
Qa+ Qmet + Qcar =0
maC(T"s = Ts) + Met Cmer(T"'f — Tmer) + Cear(T"; —T4) = 0
Cmet = =[MaC(T" s = Ta) + Cears(T"s = Ta)1/Momet(T"'s = Timet)
Crmet = —[125g.1calg=*K~1(15,5 — 13) + 35 calK~1(15,5 — 13)]/20g(15,5 — 97)
Crmet = 0,24 cal.g71. K™t
Exercice 28 :

La masse respiré en une journée vaut :
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_m
P=y
m=p.V

m = 1,205 Kg.m3(12.1073 = 60 * 24)m3

m = 20,82 Kg

La quantité de chaleur fournie :

Q = m.C,. AT

Q =20,82Kg.1,005 KJKg~1K~1.(318 — 293)K

Q =523KJ

Exercice 29 :

- La pression P;

L'état du gaz en C: P2, V2=2 L; T=300K

en A: Py, V1=10 L; T=300K

Isotherme de C & A : P2V2=P1V1 d'oli P,= 5 10° Pa

- Le travail recu

Wyg = =P,V = 10°pa. (2 — 10)1073m3

Wys = 8007

Wge = 0

dW,, = —PdV = —nRT,dV /V

Wea = —nRTiIn(V1/V3) = =P ViIn(Vy/V5)

Wea = —P,V4In (10L/2L)= —10%pa. 10.1073m3.1n (10/2)

Wea = —1609,43 ]

- Chaleur regue

L'énergie interne ne varie pas sur le cycle W + Q = 0 d'ou AW + AQ = 800/
L'énergie interne ne varie sur l'isotherme: Q¢4 = —We4 = 1609,43 ]
Qap = CpAT = Cp(Tp — Th)

Calcul Tg

P,V, = nRTy et P,V, = nRT; d'ou T = V,T,/V; = 2L.300K/10L
Tz = 60 K

Qas = C,(Tg — T1) = 11,66 JK (60 — 300)K

Qup = —2798,4 ]
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Qcycle = Qap + Qpc + Qca

Qpc = QCycle — Qup — Qca

Qpc =800] — (—2798,4]) — (1609,43))

Qpc = 1988,97 ]

Exercice 30 :

a - La variation d’énergie interne de n moles de gaz parfait : AU = nCyAT
L’air est un gaz parfait diatomique : Cv = (5/2) R donc:

AU=(769g/29 g.mol™)* (5/2) *(8,32 J.mol™*.K™*)*(288-276) =6618,7 J

b - la quantité de chaleur recue par le gaz;, Ona: AU=W+Q ou AU=AW+AQ
Q =AU-W Ou W =-881,3 car I’air a fourni un travail,

Q =6618,7J-(-881,3)J

Q=75KJ
Exercice 31 :
1. La variation d’énergie interne est égale a la  quantit¢ de

dégagée a volume constant.

La transformation étant isochore (volume constant), nous avons :
Cp—Cv=R => C,=Cp-R

C.=(33-8,31)=24,69 J.mol*K*

T;

QV:AU:nf CV dT

Ty

Q,=1975,2 ]

chaleur

2. La variation d’enthalpie est égale a la quantit¢ de chaleur dégagée a

pression constante.

La transformation étant isobare (pression constante) nous avons :
T
QP = AH = n.]- CP dT
T;
Qp =n.Cp. [T, — T1]
Qp = 1mol.33].mol 1K~1.[373,15 — 298,15]K
Qp =26407
Exercice 32 :
1- Exprimer Pg en fonction de Pa, aety.
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La transformation A--> B est adiabatique réversible.
PAVély — PBVBV
— A — y
Py = P, (VB) . Py =Pya
2- Exprimer Tg en fonction de Ta, a et y.
PAVA = nRTA et PBVB = nRTB

PV, PRV, PV,
AVa BB_=>TB_ BYB

= = = T, =a? L. T
T, Tp PV, A% A

3- Déterminer les transferts thermiques échangés par n moles de gaz au cours de chaque transformation
Qas, Qsc, Qcp , Qoe , Qea en fonction des températures Ta, Te, Tc, To, Te, des capacités thermiques
molaires Cym , Com et de n.
A-B : compression adiabatique réversible donc Qas=0.
B-C : combustion isochore : Wag=0;
la variation d'énergie interne du gaz est égal & Qgc. L'énergie interne d'un gaz parfait ne dépend que de la
température d'ou

Qsc =N Cym (Tc-Ta).
C-D : combustion isobare réversible :
La variation d'enthalpie est égale a Qcp.

Qcp =n Cpm( To-Tc).
D-E : détente adiabatique réversible donc Qpe=0.
E-A : détente isochore : Wega=0 ;
la variation d'énergie interne du gaz est égal a Qea.

Qea =nCym (TA-Te).
4- Apres avoir défini le rendement thermodynamique (ou efficacité thermodynamique) pour un moteur
que I’on notera 71, I’exprimer en fonction des températures et de y.
rendement = |travail fourni| / énergie prélevée a la source chaude.

n =-W/(Qec + Qcp).
Travail fourni au cours du cycle : W
énergie mise en jeu au cours du cycle : Qsc + Qcp + Qea.
La variation d'énergie interne est nulle sur le cycle :
W+Qgc + Qcp + Qea=0 ===>-W = Qgc + Qcp + Qea
n =[Qsc + Qcp + Qea] / [Qsc + Qcp] = 1+Qea / [Qsc + Qcp]
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CV,m(TA - TE)
n=1+
Cy m(Te — Tg) + Cp 1y (Tp — T¢)
Ty —T
e =Ty
(T¢ —Tp) +y(Tp — T¢)
Exercice 33 :

Qg = Qcp = 0 (transformation isentropique)

gain |:_ w :QBC+QDA
Qsc Qsc

dépense

Les transformations Qg et Qp4 étant isobares:
Qpc=n Cp(Tc —Tg)
Qpa=nCG, (Ta —Tp)
D~Tx

- T
D'oun = 1_TC_TB

Au cours des transformations isentropiques AB et CD
P (T, =Py (T) et P (Te )" =Py (To Y

Or Pc=Pg et Pa=Pp

1-y
—1 _TIp-Ta ___ _ 1 _(PB\ Vv
n=1 Tc-Tg ===>n= (PA)
n=2118%
Exercice 34 :

a) En appliquant le deuxieme principe au cycle de Carnot, qui est base sur des transformations idéales
réversibles, on peut alors écrire 1’égalité de Clausius-Carnot valable pour une machine de Carnot
réversible ayant une source chaude a la température T2 et une source froide a la tempeérature T1 (I’entropie

est conservée lors des transformations adiabatiques) :

AS, +AS, =0 ==>44%2 -
T T:

1 2
b)
ASgc = ASpa = 0 (Transformations adiabatiques pas d’échange thermique Qgc = Qpa)
ASpg = G et AScp = Qo (deux transformations isothermes)
thermo,1 Tthermo,2

L’application du deuxiéme principe de la thermodynamique donne :
AS = ASpg + ASgc + AScp + ASpp =0

—=>_—% 10+—2 10=0

Tthermo,l Tthermo,z
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==> Ql QZ — O

Tthermo,l Tthermo,z

Exercice 35 :

A l'équilibre AQ = 0 ==> Qp,o+Qpp = 0

T,
Qu,0 = Mu,0Ch,0 fT;Zo dT =my,0Ch,0(Teq — Th,0)

Téq

Qpp = MmppCpp f dT = mppCpp(Teq — Tpp)

pr
Qu,0tQpp = mHZOCHZO(Téq - THZO) + meCPb(Téq - TPb) =0

My, 0Ch,0Th,0 + MppCppTrp
My, 0Ch,0 + MppCpp

éq =

190 g.1cal.g.K™*.(25 + 273,15)K + 120 g.0,0345 cal. g. K~*. (105 + 273,15)K

‘0 190 g.1cal.g. K~ + 120 g.0,0345 cal. g. K1
Tsq = 299,85 K
Tsq ~ 27 °C

AS = ASy,o+AS,y

_ Teq dT _ Teq
ASy,0=Mu,0Ch,0 Th,o T _mHZOCHZOlnTHZO
ASpr=mppCpp [ 1L = mpyCppln -2

Po=MppCpp Jr . T PoCpPpt L

2908 K 4 120 9.0,0345 cal g K= In a0
298,15 K A T TR T

AS =190g.1cal.g.K 1 In

AS =0.119 cal. K1

Exercice 36 :

La variation de I'énergie interne: AU = W + Q
Pour un systeme isotherme (AU = 0):

W+Q=0==>Q=-W

==>Q = PdV
AQ dv
AS=——<=|P—
T f T
nRT = pV ==>2 =8
T %4

av av
AS=IPT=TIRI7

==>AS = nR [>T =nR In
1
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AS = nR 2 = M p 1 2
A VA7

AS= TR 2o 3759 goig ot gt Rk
=u Ry = 24 gmor1 831 mo 121

AS =0,75]. K1
Exercice 37 :
On suppose un état intermédiaire (3)

Adiabatique Q=0
Etat (1) > Etat (2)

Isotherme (T = Ts) Isobare (P, = P3)

Etat (3)
ASy_5 = AS; 3+AS3
Systeme Isotherme AT=0 (T; = Ts)

£ASi s =[F=nR [>T

V3 P,
AS,_3 =nR anI ==>AS;_ 3 =nR lnP—3

==>AS;_3=nRIn2

3

==> AS,_; = nR ln% (P, = P3)
2
P1V1 = nRT1
PV
~ RT,
75atm .12,5L
n =

0,082 atm.L.mol=*.K~1 (273,15 + 215)K
n = 23,42 mol

75 atm)

AS,_3 = 23,42 mol.8,31 . mol L. K1, ln( Tarm

AS,_; = 840,27]. K !

Pour une transformation adiabatique PVY = Cst

PV} = P,V ou

1-ymy _ pl=¥Vmv _ Y — Y -y

PIYTY = BT ==> 1) =] ()
2
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sl =77 (%)1—1/

i

5
13
==>T, = (273,15 + 215)K (715;1") 3 (gaz diatomique y = g)
T, = 86,80 K

Systéme Isobare AP=0 (P, = P3)
dQ3_2 = dU3_2 == nCPdT

dQ dT

ASg_z - f? = nRCp ?
L qr T,
ASg_Z = nRCpJ —_—==> AS3_2 = nCp ln_
T3 T T3

==> ASg_z = nCP lnT_Z
T

R T f R
==>NAS;_, = n()j/Tl) n (Relation de Mayer C, = yVTl)

5
28,31 Jmol 1K1 86,80 K
==> AS3_2 = 23,42 mol . <3 5 )' n
(273,154+215)K

—=> AS,_, = — 840,28]K
AS1_5 = AS; 3+AS3_,
=840,27JK~1 + (— 840,28)/. K1 AS,_, =—0,01]. K1
Exercice 38 :

- Pour un systeme AB isochore (Va=Vg)

Cp
V=C_v etC,—C, =R
C = R
U_y_l

AUpp = Wyp + Q4p
—==> AU, = 0+ nC,AT

R
==>AUpyg =—— T —T.
AB y_l(B a)

R (PgT
==> AUAB :y—< B A_TA>
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_dQ _nC,dT
ST T

s = R (dT)
B T

ds

- Pour un systéme BC isotherme (Tg=Tc) AUgc =0

dQ  (dU — dw)
dS=-p="—ap
T %4
ASBC :Rlnﬁ
Vg
ASBC :RlnP_B
P

A

- Pour un systéme CA isobare (Pc=Pa)
AUcqg = Wea + Qca
==> AUgy = —PdV +nC,AT

YR
==> AUCA = _P(VA - Vc) + y — 1 (TA - TC)
Tc YR T
==> AUy, = —RTy(1 — =)+ ——T,(1 — =—
cA a( TA)+V—1 a( TA)
T¢ Y
e =11 )2
> AUcy A 7.\ =1
Py
==>AUCA—— —1TA(E_1)
dQ nCydT
as =—=
T T
R /dT
ds=y—(—)
y—1\T
)4 Ty
A ——
SCA _1lnTC
YR Py
ASq-, = In—
CA _1 PB
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AUCycle = AUAB + AUBC + AUCA

R Py Pg
AUCycle :_TA <__ 1>+0_ TA (__1)

y—1 P, y—1 P,
AUCycle =0
AScycie = ASap + ASpc + ASca
AScycie = %lnﬁ—: + Rlnllz—j + yy—Rl lni—:
ASgyere = Rin A (L 14 L) AScyere =0
Pp\y —1 y—1
Exercice 39 :

L’enthalpie standard de cette réaction est détegminée selon la loi de Hess:

2 AL (s) + Fe203 (s) AHLV 2 Fe (s) + A203 (S)
AH, = AHf(ap203) + 2 AHp(gey — 24Hg a1y — AHf (Re203)
AH, = —1670 kJ.mol~* + 2(0) — 2(0) — (=822 kJ.mol™1) AH, = —848kJ. mol ™!
Exercice 40 :
- Enthalpie :
D'apreés la loi de Kirchhoff
AH773=AHa73+]Cpd T=AH73+/(6,5+0,001 T)dT

=AH773+6,5(T2-T1)+(1/2)*0,001*(T2T1?) AH773=3511,5 cal.mol:;
- Variation d'énergie interne:
AH=AU+AnRT
AU773=AH773-AnRT=3511,5-1*2*773 AU773=1965,5 cal
Exercice 41 :
La réaction de combustion de 1’acide oxalique s'écrit :
C2oH204 (5+1/202 ()—2CO2 (y+H20 (v

Pour calculer la chaleur de combustion de 1’acide oxalique solide C2H204 (s), on applique la loi de Hess
AH;=%(AH f (Produits)- AH Reactis))
L’enthalpie molaire standard de formation d’un corps simple est nulle (AH; ©02)=0).

AH:: = 2AH;(COZ)+ AH;(HZO)' AH;(C2H204)

AH, = =2(-393)+(-285)-(-1822) AH;=751 k]
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Exercice 42 :
1- L'enthalpie standard de cette réaction a 650 °K

D'apreés la loi de Kirchhoff

o o 650

° o 650
AH650 = AH298+f298 (E(Cpproduits - CpRéactifs)) dT

AHgso = AHzog+ (CP(ceiay + 4CPuer — 4CP(c1z) — CP(cuay )[650 — 298]
AHgs,=-401,13 10%+ 83,51 + 4(29,13) — 4(33,95) — 35,71)[650 — 298]
AH s, =-401,13 10%+{83,51 + 4(29,13) — 4(33,95) — 35,71} [650 — 298]
AH, ., =-391,09 kJ.mol?

2- L'enthalpie standard de formation de CCls (g).

AH;=X(AH ;(Produits)' AH fo(Réactifs))
AHr:AHf(ccm + 4(AHf(HC1)) - 4(AHf(c1z)) - (AHf(cm))
AHf(ccm):AHT - 4(AHf(Hc1)) + 4(AHf(c1z)) + (AHf(CH4))
o — _ _ _ o = -1
AHf(ccmf 401,13-4(-92,4)+4(0)+(-74,5) AHf(ClZ) 0 kJ mol™ (Corps purs)
AH;  =-106,03 kl.mol™
(CCl4)

Exercice 43 :
N2 (g) + 02 (g) —2NO (g)
Enthalpie libre standard 4G, o5 de la réaction :
AG:‘,298 = AH;,298 - TAS;,298
AH:',ZQS = 2AHfo 298 (NO) — AH; 298 (N2) — AHfO 298 (02)
AH; 595 = 2(21,6 Kcal. mol™?) —0—0 AH; 595 = 43,2 kcal. mol™?
AS;,Z‘)S = 25;98 (NO) T 5298 (N2) T 52098(02)
A4S, 505 = 2(50,34) — 45,77 — 49,00 AS; 505 = 5,91 cal. mol™1. K1
AG;,298 = AH;,298 - TAS;,ZQS
AG; 595 = 43,2103 cal. mol™* — 298 K = (5,91 cal.mol~ 1. K1)

AG;,298 = 41,439 kcal. mol™? AG;,Z98 >0 (la réaction est impossible dans le sens 1)
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Exercice 44 :
1-
PbS (5) + 3/2 Oz (j ——»PDbO ) +SO; (g)
AH;=%(AH f (Produits)- AH Reactis))
AH;= AH; ooy + AHf(s02)- AHf (pos)-(3/2) AHf (02)
AH,=-217,4+(-296,8)-(-100,4)-(3/2)0
AH;=-413 kJ.mol™? Réaction exothermique (AH,-<0)
2.
D'apres la loi de Kirchhoff

. o 1223
AHy353= AHaog+ [, o

CpdT

Cp = Z(Cp(Produits)- CP(Réactifs))

Cp = Cpoo) + Cp(soz)- Cperbs)-(3/2) Cp(o2)
Cp = 45,8+51,1-49,5-(3/2) 34,24

Cp =-3,96 J Kt mol*

. . 1223
AH, 553 = AH,ggt . Cp dT

298
AH; 5,5 = -413 10° J.mol ! +(-3,96 J.KL.mol)(1223-298)K
AH;,,5 =-416,66 kJ.mol*
3- Si on dépasse la température de fusion de PbS, on se peut plus appliquer Kirchhoff car il y a un
changement d'état a prendre en compte.
Exercice 45 :

2 NHs g +5/2 O2(g) =2 NO (g) + 3H20 () AHCr 208 = -109 kcal
Appliquons la loi de Hess pour calculer I’enthalpie molaire standard de formation de I’ammoniac
AH®r 208 = 2 AH®f 208 NO(g) + 3 AH®f,298 (H20, g) - 2 AH®f,208 (NH3,g)
AH°208NH3, g) = -11 kcal.mol ™
AH®t 208(NH3, g) = -45,98 kJ.mol ™
2- L'enthalpie standard de cette réaction a 550°C

1/2N2g)+ 3/2H2g) — NHz(g)

D'apres la loi de Kirchhoff

o o 823
AHgy3 = AHy9gt |, 9 Cp dT

o o 823
AHg,3 = AH,9gt |, 0 (X(CPproauits — CPréactirs)) AT
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o o 823
AHgy3 = AHaog+ [, o0 (Covu3) — 1/2CP(nz2) — 3/2CPz)) AT
823

=AH,qg+ bog (29,72 +2,5% 1072T — 13,92 — 0,21 x1072T — 40,87 — 0,48 x 1072T) dT

823
298

=—45,98x103 — 25,08[823 — 298] + (1/2)x1,81 x 1072([823]2 — [298]2)

=AH,og+ [, ~(—25,08 + 1,81 x 1072T) dT
AHg, 5 =-53,82 ki.mol™*
Exercice 46 :

L’enthalpie de réaction :

2N2 (g) +502 (g) >2N20s (g)

2H0 ) — 2H2 ) + O2g) AH; =572,7 kJ
4HNO3 (1) — 2N20s () + 2H20 (1) AH, = 157,8 kJ
2Nz + 602 () + 2H2 () — 4HNO3 ¢ AH; = -700 kJ
= 2Nz g) +502 (g) >2N20s (g) AH;=

AH,=-AH;-2 AH,+4AH;
AH;=-(-572,7)-2(-78,9)+4(-175)
AH,;=30,5kJ
Exercice 47 :
Calculez I’enthalpie standard de réaction de la décomposition
2 HNO2 () — H20 (1) + NO (g) + NO2 (g)

sachant que :

2HNO2 () + Oz —> 2HNO3(p) 2 AH,=-52,7 kJ.mol*

2HNO; () —— H20 )+ 1/2 O2(g) + 2 NO2 g) - AH,=-195,1 kJ.mol~!

NO2@ —— NO g+ 1202 - AH; = -56,9 ki.mol!
=2HNO2 ) = H20 (1 + NO (g + NO2 () AH g4 comp(ino2) =

AHcoiécomp(HNOZ) ZZAH;' AH;-AH;
AH gecompinozy =2(-52,7 k.mol *)-(-195,1 kJ.mol ~*)-(-56,9 kJ.mol ')
AI-Icolécomp(HNOZ) =146,6 kJ.mol*

Exercice 48 :
L’enthalpie ArH®,298 de la réaction :
CO (g + 1/202(g) — CO2 (y) ARH? 298 1) = -283 KJ
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(3) X [Hz(g) + 1/202g) — H20 (g) ARH® 298 (2) = -241,8 kJ]
(-1) X [CHa(g)t 202 gy — CO2g) + 2H20(g) ARH® 298 3) = -803,2 kJ]
CO (g) + 3Hz(g)— CHa(g) + H20() ARH® 208 (4)

ArRH® 298 (4) = AH® 208 (1) + 3AH®r,298 (2) - AH®r 208 (3)
=-283+ 3 (-241,8) +803,2
=-206,23 kJ (Réaction Exothermique AH°®r 298 4) <0)
L’énergie interne ARU® 298 de la réaction :
ARH? 208= ARU® 208+ RT An
An est la variation des coefficients steechiométriques des composés des produits et celui des réactifs
gazeux

An = Xn; (produits gazeux) - Xn; (réactifs gazeux)

=2-4=-2
ARU® 208= -206,23 — (8,31/1000) (298) (-2)
=-201,28 kJ
Exercice 49 :

L’enthalpie molaire standard de réduction de I’oxyde de fer est :
2Al (5) +Fe203 ) — 2 Fe ) +Al03 (5
AH®r 298 = Zni AH®f298 (produits ) - Znj AH®f208 (réactifs )
AH®r 298 = 2 AHf208(Fe,s) + AH®% 298 (A1203;5) -2 AH% 298 (Al,s) - AH®f298(Fe203,5)
L’enthalpie molaire standard de formation d’un corps simple est nulle (AH®¢ 298 (Fe;s) = 0 et AH®298(al,s) =
0)
AH®r208 = AH®f298 (A1203,5) - AHf298 (Fe20355)
=-202,6 kcal.mol™,
Exercice 50 :

L’enthalpie de formation de 1’eau (gaz) est associée a la réaction suivante :

2 Hg) — Heg) EH-H
O — 1/2 Oz 1/2 Eo=0
Ha) + 1/2 O2 g — H20(g) AHg 120y
2Hg + O — H20() 2Eo n

2Eo_n=En_n+1/2 Eo- O+AH;(H20)
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AHg(120y =2 Eo - En-n-1/2 Eo-o
AHg 1120y = 2(-464)- (-436) -1/2(-497)
AHg 120y = —243 k.mol™

*/ Enthalpie dans le cas de H20 (liquide)

f(H20)
Ha) + 1/2 Oy — > H20q,

Mais qui peut se décomposer en passant par I’eau liquide :

f(H20) AvapH
Ha) + 1/2 Oq)———>H200) ———>H20()

AHeh120yg = AHgz0y +HAvapH(H20)
AHg(g0) = AHp120yg —AvepH20)1
AHggz0y = —243 k.mol ™ - 43 kl.mol ™
AHggz0y = —286 kl.mol™

2- I’enthalpie de conversion de I’acide citrique en acide malique

CesHgO7 + 4,5 0, => 6 CO2 + 4 H20 AH;=-1985 kJ.mol*
C4HeOs+ 3 O, —> 4 CO2 + 3 H20( AH,=-1340 kJ.mol™*
Ho+1/20,  =>H.0 g AHz= -286 kJ.mol*
CeHgO7 + 2 H20¢g)y => C4HeOs + 3 H2 + 2 CO» AH=?
AH= AHi1- AH2-3AH3
=-1985-(-1340)-3*(-286) AH= 213 kJ.mol*
Exercice 51 :

L’atomisation de la phosphine PH3s(g) permet de déterminer 1’énergie de liaison P—H (un cycle
thermodynamique peut aider, il consiste a introduire le phosphore et I’hydrogéne dans leurs états
standards, ¢’est-a-dire solide et H2 (g), respectivement) :

3 AH; )
PH3 (g) l » P g+ 3H ()

AH;(PHI%) AH;(P)"'3 AH;(H)

P +3/2 Hy (g
Ainsi :
AHgeom = —3AH] (1)
= AH;(py+3AH () - AHj phi3)
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= 333,9+3(218,0)-20,9

=967 KJ.mol*
AH; ¢-1)= (-1/3) AHgeom
AH; ()= (-1/3) 967
AH; )= -322,3 ki.mol™? AH; p-n)< 0 (Exothermique)
Exercice 52 :
1- La réaction de formation de SO a 298K et 1bar

Se) + Ogp———> SO2 (g

AH;(soz)
Si) + 02 ——* SOz

AHsuwb (s) Eo-o ZEES—O)

S@ * 20
2- L’enthalpie de formation AHf°(s=0)
AHgs0z) +2 Es=0 =AHsuns) + Eo=0
E(s=0) = 0.5 X (AHsun@+ Eo=0- AHgs02))
Es=0) = (0.5)(+222,8 + 497 + 296,8)
E (s=0y =508,3 kl.mol™ et par suite I'enthalpie de formation de S=O est -508,3 kJ.mol™.
AHgs—0y = —508,3 kl.mol™*
Exercice 53 :
La variation de I'entropie et de I'enthalpie est régie par la thermodynamique, et il est courant d'utiliser la
notion d'enthalpie libre (G=H - T * S) pour déterminer les conditions de changement de phase d'un corps
pur a pression et composition chimique constantes. Un corps pur est solide a basse température et liquide
a haute température sous une pression donnée en raison des variations d'entropie (désordre) et d'enthalpie
(énergie) du systéme. A basse température, les particules dans un solide sont maintenues en place par des
forces intermoléculaires, ce qui donne un état ordonné (entropie plus faible). A mesure que la température
augmente, I'apport d'énergie thermique permet aux particules de devenir plus désordonnées, conduisant
a un état liquide. Cela signifie que I'entropie I'emporte a haute température, tandis que I'enthalpie
prédomine & basse température, déterminant ainsi I'état physique du corps pur.
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Exercice 54 :
La réaction de protonation de I'nydroxylamine NH2OH dans I'eau est la suivante :

NH20Hag) + H (ag) = NH30OH" (a9
En appliquant la loi de HESS a I’enthalpie libre de réaction, il vient :
ArGe298 = AtGo(NH30H+(ag))~AtG(NH20H (ag)) ~ AtG(H+(ag))
Soit numériquement :
ArGees = -57,61 kJ-mol™ + 23,35 kJ-mol™
ArGogeg = —34,26 kJ.mol .
Donc, I'enthalpie libre standard de la réaction de protonation de I'hydroxylamine est d'environ -34,26
kJ.mol .
Exercice 55 :
1- Pour que la dissolution de NH4CI dans I'eau se produise spontanément, la variation d'entropie libre
(AG) doit étre négative, c'est-a-dire que AG < 0.

AG’ = AH’ — TAS° <0
==>AS" > A
T
2- La valeur minimale de la variation d'entropie :
AS° = AR
T

3,49 103cal. mol™1
~ (35+273,15)K

AS° =11,32 cal. mol™ 1. K1

3- Le signe de la variation d'entropie : AS > 0

Exercice 56 :

1- La loi de Hess appliquée a cet équilibre nous permet de calculer la variation d’enthalpie standard de la

réaction :

AH;= AHgoy+ 1/2AHf 02)- AH (20)

AH;=285,58 KJ.mol ! Endothermique (AH, > 0)
2- Calculons I’entropie standard de la réaction :

ASy= ASfray+ 1/2A5(02)- ASf H20)

AS?= 130,46 +1/2(204,82) - 69,87
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AS,= 163 J.mol 1K Désordre augmente (AS, > 0)
3- D’aprés la définition de la variation d’enthalpie libre standard, nous pouvons calculer sa valeur :
AG;=AH,-TAS,
AG,= 285,58 10% — (298x163)
AG,= 237 kJ.mol™!
Exercice 57 :
a. L affinité standard se calcule a partir des variations d’enthalpie libre molaire standard des produits et
des réactifs de la réaction, soit :
Al=2 AG;AI(OH):%(S) _AG;AI2(0)3(S) -3 AGfO(HZO)(I)
A%= 2 (-1128) - (-1583) - 3(-236,6)
A°= 36,8 kJ.mol?
b. La valeur de I’affinité standard étant positive, nous en déduisons que 1’équilibre est déplacé dans le
sens 1, c’est-a-dire vers la décomposition de I’hydroxyde d’aluminium. Ce composé est donc instable.
Exercice 58 :
La variation d'énergie libre de Gibbs-Helmholtz (AF) a une température T peut étre calculée a l'aide de
I'équation suivante :
AF = AU° - TAS®
ou AU° est I'énergie interne standard de réaction et AS® est I'entropie standard de réaction a la température
T. Nous disposons déja de AH°, mais nous devons calculer AS°. Nous pouvons utiliser I'équation
thermodynamique suivante :
AG = AH° - TAS®
Pour cela, nous allons réarranger 1'équation pour isoler AS® :
AS°=(AH° - AG®)/T
Maintenant, nous pouvons utiliser les données que nous avons pour calculer AS® :
AS° = (-10,0 kJ.mol* - (-30,0 kJ.mol~1)) / 300 K
AS° = (20,0 kJ.mol~t) / 300 K AS® = 0,0667 ki.mol1.K™)
L’énergie interne ARU® 298 de la réaction :
ARH® 208= ARU® 208+ RT An
An est la variation des coefficients steechiométriques des composés des produits et celui des réactifs
gazeux
An = Zn; (produits gazeux) - Xn; (réactifs gazeux)
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=12=-1
ARU® 296= (-10,0 kJ.mol~%)- (8,31/1000) (298) (-1)
= -7,50 kJ.mol*

Maintenant que nous avons AH® et AS°, nous pouvons calculer AF a 300 K :
AF = AU° - TAS® AF =-7,50 kJ.mol~* - (300 K) * (0,0667 kJ.mol~*.K™1))
AF =-7,50 kd.mol~* - 20,01 kJ.mol~! AF = -27,51 ki.mol~?
Donc, la variation d'énergie libre de Gibbs-Helmholtz (AF) a 300 K pour ce processus est d'environ --
27,51 ki.mol 2.
Exercice 59 :
4Fe @ + 302 —> 2Fe03

1- La variation de I'enthalpie :
An est la variation des coefficients stoechiométriques des composés des produits et celui des réactifs
gazeux
An = Xn (produits gazeux) = 21 (réactifs gazeux)

=0-3=-3
AH° = AU° + RT An = -1642570 + 8,314*298*(-3)

=-1650 kJ. mol*
AH® = 2 AH°f (Fe203) => AH°f (re203) = AH°/2=-825 kJ. mol*
2- La variation de I'énergie libre de Gibbs-Helmholtz:
AF° = AU° - T AS°
AS°=2S°(Fe203)-[ 3 S°(Fe)+ 4 S°(02)]=2*87-(3*205+4*27)= -549 J.K 1. mol*
AF° =-1642570-298*(-549) = -1479 kJ. mol*

AF° <0 (la réaction se produit dans le sens direct).
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