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Exercice 1 
Compléter le tableau suivant (oui ou non dans les colonnes 2 à 4):

Nature du système
Nature des transferts avec le milieu extérieur

Exemplesénergie matière

travail chaleur

ouvert oui oui oui cellule vivante

fermé oui oui non réacteur clos, pile 
électrique

isolé non non non calorimètre

adiabatique oui non XXXXXXXX vase Dewar

Exercice 2 

Voir cours.

Exercice 3 
Un mélange de gaz est constitué de 0,2 g de H2; 0,21g de N2 et 0,51g de NH3 sous la pression d’une 
atmosphère et à une température de 27°C. 
Calculez : 
1. les fractions molaires. 
2. la pression partielle de chaque gaz. 
3. le volume total. 
Données : M(H) = 1g.mol-1  et M(N) = 14 g.mol-1 , les masses molaires de l’hydrogène et de l'azote.

Soit : mi = masse du gaz ; Mi = masse molaire et ni = le nombre de moles  avec  ni = mi / Mi 

1. Nombre de moles de H2                    n(H2) = 0,2/2 = 0,1 mol.  
Nombre de moles de N2                    n(N2) = 0,21/28 = 0,0075 mol 
Nombre de moles de NH3                 n(NH3) = 0,51/17 = 0,03 mol 

χi = ni / ∑ni  ;                                     ∑ni  = n(H2) + n(N2)+n(NH3) ∑ni = 0,1375 mol. 

∑ χi = 1  (χi = fraction molaire de chaque gaz et ∑ni = nombre de moles total) 

Fraction molaire de H2 est :  χ(H2) = n(H2)/ ∑ni   χ(H2)=  0,1/ 0,1375 = 0,727 
Fraction molaire de N2 est :  χ(N2) = n(N2)/ ∑ni    χ(N2) = 0,0075/ 0,1375 = 0,055 
Fraction molaire de NH3 est : χ(NH3) = n(NH3)/ ∑ni  χ(NH3) = 0,03/ 0,1375 = 0,218 

2. La pression partielle de chaque gaz Pi est : Pi = χi.Ptot avec Ptot = ∑ Pi = 1 atm 
La pression partielle de H2 est : P(H2)= χ(H2). Ptot  P(H2) = 0,727 atm 
La pression partielle de N2 est : P(N2) = χ(N2).Ptot  P(N2) =  0,055 atm.  



La pression partielle de NH3 est : P(NH3) = χ(NH3).Ptot P(NH3) = 0,218 atm. 

3. En supposant que le mélange est un gaz parfait on a : PV = ∑ni RT 
    V = (ΣniRT)

V = 3,38 litres. 

Exercice 4 
Déterminez le travail mis en jeu par 2 litres de gaz parfait maintenus à 25°C sous la pression de 5  
atmosphères (état 1) qui se détend de façon isotherme pour occuper un volume de 10 litres (état 2)
a) de façon réversible. 
b) de façon irréversible (prendre le cas d'une transformation isochore suivie d'un isobare). 
Que peut-on en conclure ?

Etat 1  Etat 2 
V1 = 2 litres V2 = 10 litres 
T1 = 298K  T2 = T1=298K  
P1 = 5atm.   P2 = ? atm. 
à T = constante, nous avons : P1V1= P2V2 = nRT1     
 => P2 = P1V1/V2 = 1 atm. => P2 = 1 atm. 

 a) Travail mis en jeu pour la détente réversible isotherme :  
Pext = Pgaz à chaque instant (transformation très lente).

Wrév (1→2) = (-5×1,013.105)×2.10-3 ×ln(10/2) = -1630,4J  
P en Pascal et V en m3 => P.V en Joules 
 
b) Travail mis en jeu pour la détente  irréversible isotherme : 
Pext =  Pfinal  = Constante (transformation rapide) 
On prend le cas d’une transformation isochore suivie d’une isobare. Dans ce cas le travail est celui 
de la transformation isobare.

Pext =  Pfinal  = P2= Cte 
Wirrév (1→2) = - 1×1,013 105 ×(10 –2)×10-3 = - 810,4 J 

On récupère moins de travail quand le gaz se détend d’une manière irréversible. 

Exercice 5 
Que représente le rendement d'un cycle de carnot ? Donnez son expression ?

Le rendement du cycle de Carnot représente le meilleur rendement possible. Aucun moteur ne peut 
produire plus de travail qu'un moteur réversible dans les mêmes conditions.



Exercice  6

a) Calculez les variations  d'enthalpie  H et  d'énergie  interne U d'un kilogramme d'eau liquide à 
100°C, que l'on vaporise sous la pression atmosphérique p=1 atm. On assimilera la vapeur d'eau à 
un gaz parfait.

b) En déduire la quantité de chaleur qu'il faut fournir à un litre d'eau à 25°C pour la transformation 
en vapeur à 100 °C, sous 1 atmosphère, dans un récipient de volume constant.

On donne :
 - chaleur latente de vaporisation de l'eau à 100°C: L = 540 cal/g,
 - volume molaire à 100°C, 1 atm: 30,6 l,
 - chaleur massique de l'eau:   c =1 cal/g/degré;
 - 1 cal = 4,18 J.

a)  La  variation  d'enthalpie,  au cours  de la  vaporisation  qui  s'effectue  à  pression  constante,  est 
mesurée par la quantité de chaleur reçue par l'eau :

DH = QP = mL,

A.N.: m=1 kg; L = 540 x 4,18 = 2257 J/g = 2257 kJ/kg.
On obtient donc DH = 2257 kJ.

La variation d'énergie interne de l'eau, au cours de la vaporisation, est
DU = D(H – pv) = DH-pDv,

car la pression est constante ;

Dv est la variation de volume vV – vL qui accompagne la vaporisation de 1 kg d'eau. On a donc

DU = mL - p(vV – vL).

Or le volume de 1 kg de la phase liquide est vL = 11 =10-3 m3 et celui de la phase vapeur est car 1 

mole de vapeur (18g) occupe un volume de 30,6.10-3m3. 

Puisque le volume vL de la phase liquide est négligeable devant celui de la phase vapeur vL, la 
variation d'énergie interne est

DU = mL – pvV

A.N. : DU = 2,257.106 – 105. 1,7 = 2,087.106 J = 2087 kJ.



b) il faut d'abord échauffer l'eau liquide de q1 = 25°C à q2 = 100°C, ce qui nécessite une quantité de 
chaleur:

Q1 = mc(q2 – q1)
A.N. Q1 = 1 x 4,18 x 75 = 313 kJ     (car c = 4,18 kJ/kg/degré).

Il faut vaporiser l'eau, ce qui nécessite la quantité de chaleur Q2 = DU, car à volume constant le 
travail échangé est nul. La quantité de chaleur qu'il faut donc fournir est :

Q = Q1 + Q2 = Q1 + DU
A.N. Q = 313 + 2087 = 2400 kJ.
Remarque : le volume constant sous lequel on opère doit être supérieur ou égal au volume vV de la 
phase vapeur.

Exercice 7
L'étain  possède  deux  formes  allotropiques  Sn�  (étain  blanc)  et  Snα (étain  gris).  Elles  sont  en 
équilibre sous pression atmosphérique à la température T0=286K. La variation d'enthalpie à T0 pour 
la transformation de Sn�  en Snα est ΔH(T0)=-2,09 kJ.mol-1.
Calculez les variations d'enthalpie libre  ΔG(T0) et d'entropie ΔS(T0)  à la température T0, pour la 
transformation de Sn�   en Snα  sous pression atmosphérique.

Les  variations  d'enthalpie  libre,  d'enthalpie  et  d'entropie  pour  le  passage  de  Sn �  à  Snα à  la 
température T  sont définies par
ΔG(T) = Gα(T) – G� (T)
ΔH(T) = Hα(T) – H� (T)
ΔS(T) = Sα(T) – S� (T)

et sont liées par la relation ΔG(T) = ΔH(T) – T.ΔS(T)

A la température d'équilibre T0, les formes  Sn�   et Snα  ont même enthalpie libre

ΔG(T0) = 0 d’où  ΔH(T0)-T0.ΔS(T0) = 0

La variation d'entropie pour la transformation à la température T0 est

ΔS(T0) =  ΔH(T0)/T0

ΔS(T0) =  -7,31 J.K-1.mol-1


