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EXAMEN DE CHIMIE 2 
 

Exercice 1 : (7 pts)  
Une mole de gaz diatomique, supposé parfait, subie une série de transformations réversibles représentées 
sur le digramme de Clapeyron (P,V) suivant :  
 
1- En se basant sur les données et le diagramme (P,V), donner sous  

forme de tableau les variables d’état correspondantes aux différents 
états du gaz parfait ainsi que la nature de chaque transformation. 

2- Sachant que Q1-2= 7948,67 Joules, calculer pour chaque 

 transformation Q, W, U (en joule) et S en (Joule/K).  
3- Calculer le rendement du cycle. 

Données : R= 8,314 J/mol.K; R=0,082 l.atm/mol.K; =1,4;  T1=T3=273.15 K; T2=546,3 K.                               
 

Exercice 2 : (8 pts)  
A) La combustion complète d’une mole de benzène liquide C6H6 se fait selon la réaction suivante :  

𝑪𝟔𝑯𝟔 (𝒍)  + 
𝟏𝟓

𝟐
𝑶𝟐 (𝒈)  

∆𝑯𝑹
°

→       𝟔 𝑪𝑶𝟐 (𝒈)    +    𝟑 𝑯𝟐𝑶(𝒍) 

1- Sachant que  ∆HR,298 k
° = - 3268 Kj/mol; Calculer la chaleur de la réaction à volume constant à 298 K. 

2- Déduire l’enthalpie molaire standard de formation du benzène liquide C6H6 à 298 K. 
3- Déterminer l’énergie de la liaison C-H à partir de l’enthalpie de formation du benzène C6H6 (g). 

 

Données (kJ.mol-1) : ∆𝑯𝒇
°  (H2O, l) = -285,83 ; ∆𝑯𝒇

° (CO2, g) = -393,51 ; 

 ∆𝑯𝒇
°  (C6H6, g) = 82,9 ;  EH-H= - 436 ; EC=C= -620 ; EC-C= -348 ;  

Enthalpie de sublimation du carbone : ∆Hsub
° = 718,4                                          

 
B) La décomposition en phase gaz du chloro-1 propane se fait conformément à la réaction suivante:  

𝑪𝟑𝑯𝟕𝑪𝒍(𝒈)        
∆𝑯𝑹

°

→           𝑪𝟑 𝑯𝟔 (𝒈)    +    𝑯𝑪𝒍(𝒈) 

1. Calculer, à 298 K, les variations d’enthalpie et d’entropie standards de la réaction. 

2. Calculer ∆𝑮𝑹
°  à 298K. la réaction est-elle possible ou impossible à cette température ? 

3. Calculer la variation de l’enthalpie libre  ∆𝑮𝑹
°   à  500 K. 

Données :   

 ∆𝑯𝒇
° (KJ/mol) S° (J/mol) Cp (J/mol.K) 

𝑪𝟑𝑯𝟕𝑪𝒍(𝒈) -129,83 318,4 86,36 

𝑪𝟑 𝑯𝟔 (𝒈) 20,38 267,0 64,20 

𝑯𝑪𝒍(𝒈) -92,32 186,73 29,3 

 
Exercice 3 : (2 pts)  
Dans un calorimètre de capacité calorifique négligeable, contenant 200g d'eau à 18°C, on plonge 100 g de 

cuivre pris dans une étuve à 80°C. On donne les chaleurs massiques: Ceau=4180 J. kg-1. K-1. Ccuivre = 376 J. kg-

1 .K-1.    -      Donner l’expression de Qreçue et Qcédée. 

- Calculer la température d’équilibre. 

 

Questions de cours : (3 pts)  
1- Donner l'expression de la constante d'équilibre Kp associée aux l’équilibres chimiques suivants : 

𝟐 𝑺𝑶𝟐 (𝒈) +  𝑶𝟐 (𝒈)⇋  𝟐 𝑺𝑶𝟑 (𝒈)      et        𝑪𝑯𝟒 (𝒈)⇋  𝑪(𝒔) + 𝟐 𝑯𝟐 (𝒈)  

 

2- Quel est l’effet de l’élévation de température et de la pression sur le sens de l’évolution de l’équilibre 

chimique suivant :                        𝒂 𝑨(𝒈) +   𝒃 𝑩(𝒈)  ⇌    𝒄 𝑪(𝒈) +  𝒅 𝑫(𝒈) 

1 2 

3 

P (atm) 

1 

0,5 

22,4 44,8 
V (l) 
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Exercice 1 :   7 pts 

1. Les variables d’état correspondantes aux différents états du gaz parfait 

 

(0.25) 

(0.25) 

(0.25) 

Type de transformation 

1→2 : Isobare (P= Constante)       (0.25) 

2→3 : Isochore (V= Constante)      (0.25) 

3→4 : Isotherme (T= Constante)     (0.25) 

2. Calcul de Q, W, U (en Joule) et S en (Joule/K) pour chaque 

transformation : 

Transformation 1→2 : Isobare (P= Constante) 

W 1,2 = - P(V2 – V1)                                                                (0.25) 

         = -(1,013*105)* (44,8 – 22,4)10-3 = - 2269,12 Joules.    (0.25) 

 O u  :  W 1 , 2  =   U 1 , 2  - Q 1 , 2  

Q 1,2 =  n Cp (T2-T1) = 𝑛 
 𝛾 𝑅 

𝛾−1
 (𝑇2 − 𝑇1)                          (0.25) 

Cv = R/-1           ⇒ Cv = 20,78 J/mol.K             

γ  =  Cp / Cv et Cp = Cv*γ              ⇒     Cp= 29,1 J/mol.K                

Donc :  

Q 1,2 =  7948,39 Joules.             (0.25)          

U1,2  = n Cv(T3-T2) = 𝑛 
  𝑅 

𝛾−1
 (𝑇3 − 𝑇2)     (0.25)              

          = 20,78 (546,30-273,15)      →     U1,2  = 5677,14 Joule.        (0.25) 

Etat P(atm) V (l) T (K) 

1   1 22,4 273,15 

2   1 44,8 546,30   

3    0,5 44,8 273,17 



S1,2  = n Cp ln(T2/T1)                      (0.25)          

= 29,1* ln(546,30/273,15) →      S1,2  = 20,17 J/K               (0.25)          

Transformation 2→3 : Isochore (V= Constante) 

W 2,3 = - P(V2 – V1) avec (V2 = V1)    →      W 2,3 = 0 Joules.    ( 0 . 2 5 )           

Q 2,3 =  Qv = nCv(T3-T2)          (0.25)          

Q2,3 =  20,78 * (273,15-546,30)      → Q 2,3 =  - 5677,15 Joule.          (0.25)          

U2,3  = Q 2,3 =  Qv        →         U2,3  =  -5677,15 Joule.            (0.25)          

S2,3  = nCv ln(T 3/T2)                (0.25)          

           = 20,78 *ln(273,15/546,30)   →            S2,3  = -14,40 J/K            (0.25)          

Transformation 3→1 : Isotherme (T= Constante) 

U3,1  = 0   à T = constante          (0.25)          

W 3,1 = - n R T ln(V1/V3)      (0.25)          

          = -8,31*273,15* ln(22,4/44,8)     →     W 3,1 = 1574,12 Joules.  

( 0 . 2 5 )           

Q 3,1 =  - W 3,1)           →     Q 3,1 = - 1574,12 Joules.           (0.25)          

S3,1 = nR ln(V1/V3)  (0.25)          

         = 8,314*ln(22,4/44,8) →      S3,1  = -5,76 J/K (0.25)          

3. Rendement du cycle (RCycle)   

ηcycle =
|W Cycle|  

Qreçue
              (0.25)           

ηcycle =
697,12 

7948,39
∗ 100 

η Cycle = 8,77 % (0.25) 

 

Exercice 2 :  8 pts 

 

C) La combustion complète d’une mole de benzène (C6H6)l se fait selon la réaction 
suivante :  

𝑪𝟔𝑯𝟔 (𝒍)  +  
𝟏𝟓

𝟐
𝑶𝟐 (𝒈)  

∆𝑯𝑹
°

→       𝟔 𝑪𝑶𝟐 (𝒈)    +    𝟑 𝑯𝟐𝑶(𝒍) 

 



4- Calcul de  ∆𝑼𝑹,𝟐𝟗𝟖 𝒌
° , sachant que  ∆𝑯𝑹,𝟐𝟗𝟖 𝒌

° = - 3268 Kj/mol : 

∆𝐻𝑅,298 𝑘
° = ∆𝑈𝑅,298 𝑘

° + 𝑅𝑇 ∆𝑛𝑔   (0.25)          

∆𝑛𝑔 = 6 −
15

2
=
−3

2
= −1,5 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠   (0.25)          

       ∆𝑈𝑅,298 𝑘
° = ∆𝐻𝑅,298 𝑘

° − 𝑅𝑇 ∆𝑛𝑔  = -3268 – (-1.5)*8.314 *298*10-3 = -3264.3 Kj/mol 

∆𝑼𝑹,𝟐𝟗𝟖 𝒌
° = −𝟑𝟐𝟔𝟒. 𝟑 𝑲𝒋/𝒎𝒐𝒍  (0.25) 

5- Calcul de l’enthalpie molaire standard de formation du (C6H6)l à 298 K : 
 

∆𝐻𝑅,298 𝑘
° = ∑𝜈𝑗  ∆𝐻𝑓,298 𝑘

° (𝑝𝑟𝑜𝑑𝑢𝑖𝑡𝑠) −  ∑ 𝜈𝑖  ∆𝐻𝑓,298 𝑘
° (𝑟é𝑎𝑐𝑡𝑖𝑓𝑠)    (0.25)          

 

∆𝐻𝑅,298 𝑘
° = 3 ∆𝐻𝑓,298 𝑘

°  (𝐻2𝑂)𝑙  +  6 ∆𝐻𝑓,298 𝑘
°  (𝐶𝑂2)𝑔 − ∆𝐻𝑓,298 𝑘

°  (𝐶6𝐻6)𝑙 (0.25)          

 

∆𝐻𝑓,298 𝑘
°  (𝐶6𝐻6)𝑙 = 3 ∆𝐻𝑓,298 𝑘

°  (𝐻2𝑂)𝑙  +  6 ∆𝐻𝑓,298 𝑘
°  (𝐶𝑂2)𝑔 − ∆𝐻𝑅,298 𝑘

°    

 

∆𝑯𝒇,𝟐𝟗𝟖 𝒌
°  (𝑪𝟔𝑯𝟔)𝒍 = +𝟒𝟗. 𝟒𝟓 𝒌𝑱/𝒎𝒐𝒍  (0.25) 

 

 

6- Détermination de l’énergie de la liaison C-H à partir de ∆𝑯𝒇,𝟐𝟗𝟖 𝒌
°  (𝑪𝟔𝑯𝟔)𝒍: 

 

 

6 𝐶 (𝑠)  +  3 𝐻 2 (𝑔)   
 ∆𝐻𝑓,298 𝑘

°  (𝐶6𝐻6)𝑔
→                  (𝐶6𝐻6)𝑔   ou   (0.25)          

 

 

(0.25)             (0.25)          

6 ∆Hsub
° (C,s)    -3  EH-H                                    3 EC=C  +  3 EC-C  + 6 EC-H 

      (0.75)          

  

 

6 𝐶 (𝑔)    +      6 𝐻  (𝑔)    

 

∑∆𝐻𝑖 (𝑐𝑦𝑐𝑙𝑒) = 0 

6 ∆Hsub
° (C,s) -3 EH-H + 3 EC=C  + 3 EC-C  + 6 EC-H -  ∆𝐻𝑓,298 𝑘

°  (𝐶6𝐻6)𝑔=0 (0.25)          

 



− 6 ∆Hsub
° (C,s) +3 EH-H - 3 EC=C  - 3 EC-C  + ∆𝐻𝑓,298 𝑘

°  (𝐶6𝐻6)𝑔= 6 EC-H  

 

EC-H = 
−6  ∆𝐻𝑠𝑢𝑏

° (𝐶,𝑠) +3 𝐸𝐻−𝐻 − 3 𝐸𝐶=𝐶  − 3 𝐸𝐶−𝐶  + ∆𝐻𝑓,298 𝑘
°  (𝐶6𝐻6)𝑔  

6
  (0.25)          

 

EC-H = -438.58 Kj/mol             (0.25)          

                                   

D) La réaction de décomposition en phase gaz du chloro-1 propane :  

𝑪𝟑𝑯𝟕𝑪𝒍(𝒈)        
∆𝑯𝑹

°

→           𝑪𝟑 𝑯𝟔 (𝒈)    +    𝑯𝑪𝒍(𝒈) 

 

4. Calcul  de la variation d’enthalpie et d’entropie standards de la réaction à 298 K : 
 

❖    ∆𝐻𝑅,298 𝑘
° = ∑𝜈𝑗  ∆𝐻𝑓,298 𝑘

° (𝑝𝑟𝑜𝑑𝑢𝑖𝑡𝑠) −  ∑ 𝜈𝑖  ∆𝐻𝑓,298 𝑘
° (𝑟é𝑎𝑐𝑡𝑖𝑓𝑠)   

 

∆𝐻𝑅,298 𝑘
° =  ∆𝐻𝑓,298 𝑘

°  (𝐻𝐶𝑙)𝑔  +   ∆𝐻𝑓,298 𝑘
°  (𝐶3𝐻6 )𝑔 − ∆𝐻𝑓,298 𝑘

°  (𝐶6𝐻7𝐶𝑙)𝑔 

 

∆𝑯𝑹,𝟐𝟗𝟖 𝒌
°  = +𝟓𝟕. 𝟗 𝒌𝑱/𝒎𝒐𝒍  (0.25) 

 

❖  ∆𝑆𝑅,298 𝑘
° = ∑𝜈𝑗  𝑆,298 𝑘

° (𝑝𝑟𝑜𝑑𝑢𝑖𝑡𝑠) −  ∑ 𝜈𝑖  𝑆,298 𝑘
° (𝑟é𝑎𝑐𝑡𝑖𝑓𝑠)               (𝟎. 𝟐𝟓)          

 

∆𝑆𝑅,298 𝑘
° =  𝑆298 𝑘

°  (𝐻𝐶𝑙)𝑔  +   𝑆298 𝑘
°  (𝐶3𝐻6 )𝑔 − 𝑆,298 𝑘

°  (𝐶6𝐻7𝐶𝑙)𝑔 (0.25)          

 

∆𝑺𝑹,𝟐𝟗𝟖 𝒌
°  = +𝟏𝟑𝟓. 𝟑𝟑 𝑱/𝒎𝒐𝒍 (0.25) 

 

5. Calcul de ∆𝑮𝑹
°  à 298K : 

 

∆𝐺𝑅,298 𝑘
° =  ∆𝐻𝑅,298 𝑘

° − 𝑇 ∆𝑆𝑅,298 𝑘
°         (0.25)          

 

∆𝐺𝑅,298 𝑘
° =   57.9 − 298 ∗ 135.33 ∗ 10−3   = 17.57 kJ 

∆𝑮𝑹,𝟐𝟗𝟖 𝒌
° =  17.57 kJ  (0.25)          

 

∆𝑮𝑹,𝟐𝟗𝟖 𝒌
° > 𝟎  La réaction est impossible à cette température  (0.5)         



Rq : La réaction est possible si ∆𝐺𝑅,298 𝑘
° < 0   donc  ∆𝐻𝑅,298 𝑘

° − 𝑇 ∆𝑆𝑅,298 𝑘
° < 0   

et donc pour T > 
 ∆𝐻𝑅,298 𝑘

°

 ∆𝑆𝑅,298 𝑘
°    ; La réaction est possible si  T > 427.8 K  

 

6. Calcul de la variation de l’enthalpie libre  ∆𝑮𝑹
°   à  500 K : 

 

∆𝐺𝑅,500 𝑘
° =  ∆𝐻𝑅,500𝑛𝑘

° − 𝑇 ∆𝑆𝑅,500𝑘
°  (0.25)          

 

∆𝐻𝑅,500 𝑘
° = ∆𝐻𝑅,298 𝑘

°  +   ∫ ∆𝐶𝑝  𝑑𝑇
500

298
  (0.25)          

 

∆𝐶𝑝 =   ∑   𝜈𝑗 𝐶𝑝 (𝑝²𝑟𝑜𝑑𝑢𝑖𝑡𝑠) −  ∑ 𝜈𝑖 𝐶𝑝 (𝑟é𝑎𝑐𝑡𝑖𝑓𝑠)    (0.25)          

 

∆𝐶𝑝 = Cp (HCl)g +  Cp(C3H6)g – Cp (C3H7Cl)g  

 

∆𝑪𝒑 = 𝟕. 𝟏𝟒 𝑱/𝑲   (0.25) 

 

∆𝐻𝑅,500 𝑘
° = ∆𝐻𝑅,298 𝑘

°  +   ∫ 7.14  𝑑𝑇
500

298
  = ∆𝐻𝑅,298 𝑘

°  +  ∆𝐶𝑝  (500 − 298) 

 

∆𝑯𝑹,𝟓𝟎𝟎 𝒌
° = 𝟓𝟗. 𝟑𝟒 𝒌𝑱/mol  (0.25)          

∆𝑆𝑅,500 𝑘
° = ∆𝑆𝑅,298 𝑘

°  +  ∫ ∆𝐶𝑝  
500

298

𝑑𝑇

𝑇
  (0.25)          

 

∆𝑆𝑅,500 𝑘
° = ∆𝑆𝑅,298 𝑘

°    +   ∆𝐶𝑝   𝐿𝑛 (
500

298
)  (0.25)          

 

 ∆𝑆𝑅,500 𝑘
° =  135.33 +   7.15   𝐿𝑛 (

500

298
) 

 

∆𝑺𝑹,𝟓𝟎𝟎 𝒌
° = 𝟏𝟑𝟗. 𝟎𝟐 𝒌𝑱/mol. K  (0.25)     

      

 

∆𝐺𝑅,500 𝑘
° =  ∆𝐻𝑅,500𝑛𝑘

° − 𝑇 ∆𝑆𝑅,500𝑘
° =  59.34 ∗ 103 − 500 ∗  139.02=-10170.3 j 



 

∆𝑮𝑹,𝟓𝟎𝟎 𝒌
° = −𝟏𝟎. 𝟏𝟕 𝐤𝐉  (0.25) 

Exercice 3 :  2 pts 

 

Qcédée = mc Cc (Teq-Tc) (0.5)          

Qreçue= me Ce (Teq-Te) (0.5)          

A l’équilibre : Qcédée +Qreçue =0 (0.25)          

  mc Cc (Teq-Tc) + me Ce (Teq-Te) =0   

 𝑇𝑒𝑞 =  
𝑚𝑐  𝐶𝐶 𝑇𝑐+𝑚𝑒 𝐶𝑒 𝑇𝑒

𝑚𝑐 𝐶𝑐+𝑚𝑒 𝐶𝑒
           (0.5)             ;           𝑻𝒆𝒒 = 20,66°C  (0.25)          

 

 

Questions de cours : 3 pts 

1- Expressions de Kp :  

𝑘𝑝(1) =
𝑃𝑆𝑂3
2

𝑃𝑂2 𝑃𝑆𝑂2
2    (0.5)         𝐾𝑃  (2) =

𝑃𝐻2
2

𝑃𝐶𝐻4
    (0.5)          

2- Effet de la température et de la pression sur le sens de l’évolution d’un équilibre 

chimique :  

 

Selon le Principe de Le Chatelier si on augmente la température : 

• Dans le cas d’une réaction chimique endothermique (HR>0) : La réaction directe 

(sens 1) est favorisée.  (0.5)          

• Dans le cas d’une réaction chimique exothermique (HR<0) : La 

réaction inverse (sens 2) est favorisée  (0.5)          

 

      Selon le Principe de Le Chatelier si on augmente la pression : 

Si nous augmentons la pression totale du système, l’équilibre se déplace vers le côté avec 

le moins de moles de gaz. 

• Si = (c+d)-(a+b)<0 : la réaction directe (sens 1) est favorisée   (0.5)          

• Si = (c+d)-(a+b)>0 : la réaction indirecte (sens 2) est favorisée  (0.5)          

https://www.techno-science.net/glossaire-definition/Reaction-chimique.html
https://www.techno-science.net/glossaire-definition/Inverse.html

