
 

 

Ugt-ùhvvvvùhvvvvé 

 

Solutions de la série N°3 (Thermodynamique) 

 

 

Exercice N°1 

 

Solution 

 
 

1- A quelle température s’effectue la compression isotherme ? 

 

On applique la loi des gaz parfait : 𝑷𝟐  × 𝑽𝟐 = 𝒏 × 𝑹 × 𝑻𝟐 

⟹  𝑻𝟐 =   
𝑷𝟐  × 𝑽𝟐

𝒏 × 𝑹
  

⟹  𝑻𝟐 =   
𝑷𝟏  × 𝟐𝑽𝟏

𝒏 × 𝑹
  

 

⟹  𝑻𝟐 = 𝟐 𝑻𝟏  
 

 

 

On a        

𝑷𝟏  × 𝑽𝟏 = 𝒏 × 𝑹 × 𝑻𝟏 ⟹  𝑻𝟏 =   
𝑷𝟏  × 𝑽𝟏

𝒏 × 𝑹
 

   

 

Application numérique 

𝑻𝟏 =  
𝟐. 𝟏𝟎𝟓 × 𝟏𝟒 × 𝟏𝟎−𝟑

𝟏 × 𝟖, 𝟑𝟏𝟒
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     𝑻𝟏 = 𝟑𝟑𝟔, 𝟕𝟖 𝑲 

Donc   

𝑻𝟐 = 𝟐 𝑻𝟏 = 𝟐 × 𝟑𝟑𝟔. 𝟕𝟖 ⟹   𝑻𝟐 = 𝟔𝟕𝟑, 𝟓𝟔 𝑲 

 

 

- En déduire la pression maximale atteinte. 

 

On peut dire que la pression  maximale est 2P1 = P3 

 

2- Le cycle des transformations dans le diagramme (P,V) 

 

 
 

3-  

*Au premier temps on va calculer Cp et Cv 

On a         𝛾 =
𝐶𝑝

𝐶𝑣
= 1,4 … … .1       

                 𝐶𝑝 − 𝐶𝑣 = 8,314 … … … . .2  

Donc      𝐶𝑝 = 𝐶𝑣 × 1,4  On va remplacer Cp dans 2 

𝐶𝑣 × 1,4 − 𝐶𝑣 = 8,314 ⟹ 𝑪𝒗 = 𝟐𝟎, 𝟕𝟖 𝑱 𝒎𝒐𝒍−𝟏𝑲−𝟏 

𝑪𝒑 = 𝟐𝟗, 𝟎𝟗  𝑱 𝒎𝒐𝒍−𝟏𝑲−𝟏 

A) Au cours de la détente isobare  1-2 on a : 

∗  𝑾𝟏   
=  − ∫ 𝑷 𝒅𝑽

𝑽𝟐

𝑽𝟏

=  −𝑷𝟏 
( 𝑽𝟐   

−   𝑽𝟏  
) =  − 𝑷𝟏 

( 𝟐 𝑽𝟏   
−   𝑽𝟏  

)  =  − 𝑷𝟏 
𝑽𝟏   

=   − 𝟐𝟖𝟎𝟎 𝑱 

 𝐐𝟏  =   𝐂𝐏 ( 𝐓𝟐   −   𝐓𝟏 ) = 𝐂𝐏 ( 𝟐𝐓𝟏   −   𝐓𝟏 ) =  𝟐𝟗, 𝟎𝟗 × 𝟑𝟑𝟔, 𝟕𝟖 = 𝟗𝟖𝟎𝟎𝑱 

 

B) Au cours de la compression isotherme 2-3 on a :  

∗  𝑾𝟐 =  − ∫ 𝑷 𝒅𝑽

𝑽𝟑

𝑽𝟐

=  −𝒏𝑹 𝑻𝟐 𝒍𝒏 
𝑽𝟑

𝑽𝟐
=  −𝒏𝑹 𝟐𝑻𝟏 𝒍𝒏 

𝑽𝟏

𝟐𝑽𝟏
 

= 𝟏 × 𝟖, 𝟑𝟏𝟒 × 𝟐 × 𝟑𝟑𝟔, 𝟕𝟖 𝒍𝒏 𝟐 = 𝟑𝟖𝟖𝟏, 𝟔𝟏𝑱  

∗  𝑸𝟐 =  −𝑾𝟐 =  𝒏𝑹 𝑻𝟐 𝒍𝒏 
𝑽𝟑

𝑽𝟐
=  −𝟑𝟖𝟖𝟏, 𝟔𝟏𝑱 

 

1 

P3 

1 1 

P2 = 



 

 

 

C) Au cours du refroidissement isochore  3-1 on a : 

∗ 𝑾𝟑   
= − ∫ 𝑷 𝒅𝑽

𝑽𝟏

𝑽𝟑
=    𝟎 𝑱  ( à 𝑣𝑜𝑙𝑢𝑚𝑒 𝑐𝑜𝑛𝑠𝑡𝑎𝑛𝑡) 

∗  𝐐𝟑  =   𝐂𝐯 ( 𝐓𝟏   −   𝐓𝟑 ) =  𝐂𝐯 ( 𝐓𝟏   −   𝟐𝑻𝟏  )

= 𝟐𝟎, 𝟕𝟖 × (−𝑻𝟏)

=  −𝟐𝟎, 𝟕𝟖 × 𝟑𝟑𝟔, 𝟕𝟖 =  −𝟕𝟎𝟎𝟎𝐉  

 

 

Transformation W en J Q en J ∆U= W+Q en J 

Isobare -2800 9800 7000 

Isotherme 3881,61 -3881,61 0 

Isochore 0 -7000 -7000 

totale 1081,61 - 1081,61 0 

 

Au cours du cycle : 
 
- Le bilan mécanique du cycle est donc : Wtot  = W1  W2  W3   1081,61 J /mole. 

- La quantité de chaleur échangée est donc : Qtot  = - W tot =  - 1081,61  J / mole 

- La variation de l’énergie interne est  nulle car c’est une fonction d’état. 

- W est positif, Q est négatif ; par conséquent, le système a reçu un travail qu’il a 

intégralement restitué au milieu extérieur sous forme de chaleur. 

 

 

Exercice N°2 

Solution 
 

La variation d’enthalpie lorsque une mole d’iode passe de 300K à 500K sous la pression d’une atmosphère. 

( I2 , s) H1  (I2 , s)H2  (I2 , l)H3  (I2 , l)H4  (I2 , g) H5 (I2 , g) 



T1= 300K 387K 387K 457K 457K T4=500K 

 

 L’enthalpie d’échauffement d’iode solide est : 

∆𝐻1
0 =  ∫ 𝑛 𝐶𝑝(𝐼2, 𝑠)𝑑𝑇

387

300

= 𝑛 𝐶𝑝(𝐼2, 𝑠) (387 − 300) = 1 × 5,4 × (387 − 300) = 469,8 𝑐𝑎𝑙 

∆𝑯𝟏
𝟎 = = 𝟎, 𝟒𝟔𝟗𝟖 𝑲𝒄𝒂𝒍  

 

 L’enthalpiede fusion est :  

∆𝐻2
0 = 𝑛 ∆𝐻𝑓𝑢𝑠𝑖𝑜𝑛

0 (𝐼2, 𝑠) = 𝟑, 𝟕𝟒 𝑲𝒄𝒂𝒍 

 

 



 

  

 L’enthalpie d’échauffement d’iode liquide est : 

∆𝐻3
0 =  ∫ 𝑛 𝐶𝑝(𝐼2, 𝑙)𝑑𝑇

457

387

= 𝑛 𝐶𝑝(𝐼2, 𝑙) (457 − 387) = 1 × 19,5 × (457 − 387) = 1,365 𝐾𝑐𝑎𝑙 

∆𝑯𝟑
𝟎 = = 𝟏, 𝟑𝟔𝟓 𝑲𝒄𝒂𝒍 

 

 L’enthalpiede vaporisation est :  

∆𝐻4
0 = 𝑛 ∆𝐻𝑣𝑎𝑝𝑜𝑟𝑖𝑠𝑎𝑡𝑖𝑜𝑛

0 (𝐼2, 𝑙) = 𝟔, 𝟏𝟎 𝑲𝒄𝒂𝒍 



 L’enthalpie d’échauffement d’iode gazeux est :  

∆𝐻1
0 =  ∫ 𝑛 𝐶𝑝(𝐼2, 𝑔)𝑑𝑇

500

457

= 𝑛 𝐶𝑝(𝐼2, 𝑔) (500 − 457) = 1 × 9 × (500 − 457) = 0,387 𝐾𝑐𝑎𝑙 



 

La variation de l'enthalpie de transformation entre de l’iode de l’état initial à l'état final est : 

∆𝑯𝒕𝒐𝒕
𝟎 =  ∑ ∆𝑯𝒊

𝟎 = 𝟏𝟐, 𝟎𝟔𝟐 𝑲𝒄𝒂𝒍 

Exercice N°3 

Solution 

1- Calculer l’enthalpie standard ΔH°r, 298K de la réaction suivante : 

 

CO (g)+ 3H2(g) → CH4(g) + H2O (l) 

On peut calculer l’enthalpie de cette reaction a partir des reaction données : 

 

                    CO (g) + 1/2O2 (g) → CO2 (g) 

 

                    H2 (g) + 1/2O2 (g) → H2O (l)                           (×3) 

    

                  CH4 (g) + 2O2 (g) → CO2 (g) + 2H2O (g)      (×-1) 

 

CO (g) + 1/2O2 (g) + 3H2 (g) + 3/2O2 (g) + CO2 (g) + 2H2O (g) → CO2 (g)+ 3H2O (l) + CH4 (g) + 2O2 (g) 

 

CO (g)+ 3H2(g) → CH4(g) + H2O (l) 

 

 

 

 



 

 

Donc pour calculer ΔH°r,298K on va faire la même chose pour les enthalpies des réactions c'est-à-

dire : 

ΔH°r,298K = ΔH°r,298K(1)+ 3× ΔH°r,298K (2)+ (-1)× ΔH°r,298K(3) 

ΔH°r,298K= -283 + 3×-241, 8+ (-1)× -803, 2 = -205,2 kJ 

 

a) En déduire la valeur de l’énergie interne ΔU°r, 298K de la même réaction  

 

𝜟𝑯°𝒓, 𝟐𝟗𝟖𝑲 =  𝜟𝑼°𝒓, 𝟐𝟗𝟖𝑲 + 𝑹𝑻( ∆𝒏)𝒈𝒂𝒛 

 

⇒  𝜟𝑼°𝒓, 𝟐𝟗𝟖𝑲 =  𝜟𝑯°𝒓, 𝟐𝟗𝟖𝑲 −  𝑹𝑻( ∆𝒏)𝒈𝒂𝒛 

 

 ( ∆𝒏)𝒈𝒂𝒛 =  ∑ 𝒏𝒑𝒓𝒐𝒅𝒖𝒊𝒕𝒔(𝒈𝒂𝒛) −  ∑ 𝒏𝒓é𝒂𝒄𝒕𝒊𝒇𝒔(𝒈𝒂𝒛) 

 

𝑪𝑶 (𝒈) +  𝟑𝑯𝟐(𝒈)  →  𝑪𝑯𝟒(𝒈) +  𝑯𝟐𝑶 (𝒍) 

 

( ∆𝒏)𝒈𝒂𝒛 =  𝒏𝑪𝑯𝟒 − [𝒏𝑪𝑶 +  𝒏𝑯𝟐] = 𝟏 − [𝟏 + 𝟑] =  −𝟑 𝒎𝒐𝒍 

 

Donc:     𝜟𝑼°𝒓, 𝟐𝟗𝟖𝑲 =  −𝟐𝟎𝟓, 𝟐 −  𝟖, 𝟑𝟏𝟒 × 𝟏𝟎−𝟑 × 𝟐𝟗𝟖(−𝟑) 

 

⇒ 𝜟𝑼°𝒓, 𝟐𝟗𝟖𝑲 =  −𝟏𝟗𝟕, 𝟕𝟔 𝒌𝑱 

 

b) Cette réaction est-elle endothermique ou exothermique? 

Cette réaction est exothermique parce que 𝜟𝑯°𝒓, 𝟐𝟗𝟖𝑲 = −𝟐𝟎𝟓, 𝟐𝒌𝑱 < 𝟎 

 

c) Calculer l’enthalpie standard de la même réaction a une température de -10 °C  

  Pour calculer 𝜟𝑯°𝒓 a -10°C on va utiliser le cycle de Kirchhoff 

 

 

 

 

 

 

 

 

 



 

 

            CO (g)    + 3H2(g)                          CH4(g)     + H2O (l)             T1=25°C=298°K 

 

             

            H2O(l)               T2=0°C=273°K 

            

 

                                                                                       H2O (s)        T2=0°C=273°K 

 

 

            CO (g)    + 3H2(g)                          CH4(g)     + H2O (s)             T3= -10°C=263°K 

 

Pour un cycle ∑ 𝜟𝑯𝟎 = 0 

⇒  𝜟𝑯°𝟏 + 𝜟𝑯°𝟐 +  𝜟𝑯°𝒓𝟐 − 𝜟𝑯°𝟔 − 𝜟𝑯°𝟓 −  𝜟𝑯°𝟒 − 𝜟𝑯°𝒓𝟏 = 𝟎 

⇒  𝜟𝑯°𝒓𝟐 = 𝜟𝑯°𝟔 + 𝜟𝑯°𝟓 +  𝜟𝑯°𝟒 + 𝜟𝑯°𝒓𝟏 −  𝜟𝑯°𝟏 −  𝜟𝑯°𝟐 

On a :  

∆𝑯𝟎 = 𝒏 × 𝑪𝒑 × (𝑻𝒇 − 𝑻𝒊)                𝒆𝒕                  𝟏𝒄𝒂𝒍 = 𝟒, 𝟏𝟖𝟒 𝒋𝒐𝒖𝒍𝒆 

 

𝜟𝑯°𝟏 = 𝟏 × 𝑪𝒑(𝑪𝒐) × (𝑻𝟑 − 𝑻𝟏) = 𝟏 × 𝟏𝟏, 𝟐 × (𝟐𝟔𝟑 − 𝟐𝟗𝟖) = −𝟑𝟗𝟐 𝒄𝒂𝒍 

𝜟𝑯°𝟐 = 𝟑 × 𝑪𝒑(𝑯𝟐) × (𝑻𝟑 − 𝑻𝟏) = 𝟑 × 𝟗, 𝟐 × (𝟐𝟔𝟑 − 𝟐𝟗𝟖) = −𝟗𝟔𝟔 𝒄𝒂𝒍 

𝜟𝑯°𝟑 = 𝟏 × 𝑪𝒑(𝑪𝑯𝟒) × (𝑻𝟑 − 𝑻𝟏) = 𝟏 × 𝟏𝟑, 𝟐 × (𝟐𝟔𝟑 − 𝟐𝟗𝟖) = −𝟒𝟔𝟐 𝒄𝒂𝒍 

𝜟𝑯°𝟒 = 𝟏 × 𝑪𝒑(𝑯𝟐𝑶)𝒍 × (𝑻𝟐 − 𝑻𝟏) = 𝟏 × 𝟏𝟖 × (𝟐𝟕𝟑 − 𝟐𝟗𝟖) = −𝟒𝟓𝟎 𝒄𝒂𝒍 

𝜟𝑯°𝟓 = 𝟏 × 𝜟𝑯°𝒔𝒐𝒍𝒊𝒅𝒊𝒇𝒊𝒄𝒂𝒕𝒊𝒐𝒏 =  −𝟏 × 𝜟𝑯°𝒇𝒖𝒔𝒊𝒐𝒏 = −𝟔, 𝟎𝟓𝟔𝒌𝑱 = 𝟏𝟒𝟒𝟖, 𝟖 𝒄𝒂𝒍 

𝜟𝑯°𝟔 = 𝟏 × 𝑪𝒑(𝑯𝟐𝑶)𝒔 × (𝑻𝟑 − 𝑻𝟐) = 𝟏 × 𝟗 × (𝟐𝟔𝟑 − 𝟐𝟕𝟑) = −𝟗𝟎 𝒄𝒂𝒍 

Donc ∶ 

𝜟𝑯°𝒓𝟐 =  −𝟏𝟐𝟗𝟖 𝒄𝒂𝒍 

 

  

𝜟𝑯°𝒓𝟐 

 

𝜟𝑯°𝒓𝟏 

 

𝜟𝑯°𝟏 

 

𝜟𝑯°𝟐 

 

𝜟𝑯°𝟔 

 

𝜟𝑯°𝟓 

 

𝜟𝑯°𝟑 

 

𝜟𝑯°𝟒 

 



 

Exercice N°4 

 

Solution 

1- Quelle est l'enthalpie standard de formation de l'octane gazeux à 298 K. 

 

 

  8C(s)   +   9H2 (g)                               C8H18 (g)   

 

 

 8C(g)   +   18H (g) 

 

 

 ∆H1= ∆H sublimation =  ∆H formation 

 ∆H2 = ∆Hf (H) 

Pour un cycle :  ∑ ∆𝑯 = 𝟎 

8 ∆H1 + 18 ∆H2- 7 ∆H(C-C) - 18 ∆H (C-H) - ∆H formation = 0 

⇒ ∆H formation = 8 ∆H1 + 18 ∆H2 - 7 ∆H(C-C) - 18 ∆H (C-H) 

⇒ ∆H formation = 8× 716,7+ 18 × 218 - 7× 345 - 18× 415 

⇒∆H formation = -227,4 kJ/mol. 

 

2- Quelle est l'enthalpie standard de la réaction de combustion complète de l'octane. 

 

              C8H18 (g) + 
25

2
 O2 (g)                       8 CO2 (g) + 9 H2O (g) 

A partir de la loi de Hess On a:  

∆𝐻𝑟 =  ∑ ∆𝐻𝑓(𝑝𝑟𝑜𝑑𝑢𝑖𝑡𝑠) −  ∑ ∆𝐻𝑓(𝑟é𝑎𝑐𝑡𝑖𝑓𝑠) 

Hr° comb = 9Hf° H2O(g)+8 Hf° CO2 (g) - Hf° C8H18(g) 

Hf° (O2(g)) = 0 corps pur simple  

Hr° comb = 9 × (-241,83)+ 8×(-393,5) +227,4 = -5097 kJ/mol. 
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-7 ∆H (C-C) -18 ∆H (C-H) 

8 ∆H1 18 ∆H2 

∆H formation 



 

 

Exercice N° 5 

Solution 

1- Calculer la variation d’entropie standard à 25°C accompagnant les réactions de dissociation 

des composés NO2 (g) et CaCO3 (s) selon les schémas réactionnels suivants : 

 

1. NO2 (g)             O2 (g) +1/2 N2 (g) 

 

On applique la loi de Hess : 

∆𝑆°𝑟 =  ∑ 𝑛𝑖𝑆°𝑝𝑟𝑜𝑑𝑢𝑖𝑡𝑠 − ∑ 𝑛𝑗𝑆°𝑟é𝑎𝑐𝑡𝑖𝑓𝑠  

∆𝑺°𝒓(𝑵𝑶𝟐, 𝒈) =  ∆𝑺°𝒇 (𝑵𝑶𝟐, 𝒈) 

Donc 

∆𝑆°𝑓 (𝑁𝑂2, 𝑔) = [𝑆°(𝑂2, 𝑔) +
1

2
𝑆° (𝑁2, 𝑔)] − 𝑆°(𝑁𝑂2, 𝑔) 

⇒  𝑆°(𝑁𝑂2, 𝑔) =  [𝑆°(𝑂2, 𝑔) +
1

2
𝑆° (𝑁2, 𝑔)] − ∆𝑆°𝑓 (𝑁𝑂2, 𝑔) 

 

 ⇒  𝑆°(𝑁𝑂2, 𝑔) = 49 +
1

2
× 45,77 − (−14,35) 

⇒  𝑺°(𝑵𝑶𝟐, 𝒈) =  −𝟖𝟔, 𝟐𝟑 𝒖. 𝒆 

 

2. CaCO3 (s)                 CO2 (g) + CaO (s) 

 

∆𝑆°𝑟 (𝐶𝑎𝐶𝑂3, 𝑔) = [𝑆°(𝐶𝑂2, 𝑔) + 𝑆° (𝐶𝑎𝑂, 𝑠)] − 𝑆°(𝐶𝑎𝐶𝑂3, 𝑠) 

⇒  𝑆°(𝐶𝑎𝐶𝑂3, 𝑠) = [𝑆°(𝐶𝑂2, 𝑔) + 𝑆° (𝐶𝑎𝑂, 𝑠)] − ∆𝑆°𝑟 (𝐶𝑎𝐶𝑂3, 𝑔) 

⇒  𝑆°(𝐶𝑎𝐶𝑂3, 𝑠) = 51,1 + 9,5 + 22,2 

⇒  𝑺°(𝑪𝒂𝑪𝑶𝟑, 𝒔) = 𝟑𝟖, 𝟒 𝒖. 𝒆 

   

2- Calculer l’enthalpie libre standard (ΔG°) à 25°C de la réaction suivante : 

N2 (g) + O2 (g)                     2NO (g) 

 

On a:                                            ∆𝑮𝒓° =  ∆𝑯𝒓° − 𝑻 × ∆𝑺𝒓° 

 

  



 

 

Donc                                  ∆𝑆°𝑟 = 2 𝑆°(𝑁𝑂) − [𝑆°(𝑁2) + 𝑆°(𝑂2)] 

⇒ ∆𝑆°𝑟 = 2 × 50,34 − [45,77 + 49] 

⇒ ∆𝑺°𝒓 = 𝟓, 𝟗𝟏 𝒄𝒂𝒍 𝒎𝒐𝒍−𝟏 𝑲−𝟏 

Et on a  

∆𝑯°𝒓(𝑵𝑶, 𝒈) =  ∆𝑯°𝒇 (𝑵𝑶, 𝒈) = 𝟐𝟏, 𝟔 𝑲𝒄𝒂𝒍/𝒎𝒐𝒍 

 

∆𝑮𝒓° =  ∆𝑯𝒓° − 𝑻 × ∆𝑺𝒓° 

∆𝑮𝒓° =  𝟐𝟏, 𝟔 − 𝟐𝟗𝟖 × 𝟓, 𝟗𝟏 

 

∆𝑮𝒓° = 𝟏, 𝟗𝟖𝟑 × 𝟏𝟎𝟒 𝒄𝒂𝒍/𝒎𝒐𝒍 

 

 

 

 

Dr. KAABI Ilhem 

 


