
Exercice 2. Etude d’un mélange de gaz parfaits  
Mélange	initial	pour	l'ensemble	des	2	expériences	:	

Un	mélange	gazeux	est	constitué	de	diazote	N2	et	de	dioxygène	O2,	la	composition	de	ce	
mélange	est	 inconnue.	La	pression	du	mélange	gazeux	est	 égale	à	P0=385.105	Pa	pour	
une	température	de	θ0=25°C.	Le	système	est	fermé.	(R=8,314	J.K-1.mol-1)		

Expérience	 1	 :	 le	mélange	de	gaz	est	 refroidi	 jusqu'à	une	 température	de	θ1	=	10°C	à	
volume	constant.		

1) Déterminer	la	nouvelle	pression	(P1)	du	gaz.	

Utilisons	l’équation	d’état	des	gaz	parfaits	:	
	
A	la	température	initiale	:	

P!.V = n!"!.R.T!	
A	la	nouvelle	température	:		

P!.V = n!"!.R.T!	
	

Alors	il	vient	:		
	

P!
P!
=
T!
T!
	

	
Application	numérique	:		

	

P! = 385
(273,15+ 10)
(273,15+ 25)	

	
P1	=	366	bars	

	
	

2) Quelle	est	la	quantité	de	matière	totale	de	gaz	si	le	volume	est	de	10	L	?		

Utilisons	l’équation	d’état	des	gaz	parfaits	de	nouveau	:	
	
A	la	température	initiale	:	

P!.V = n!"!.R.T!	
	

Application	numérique	:		
	

n!"! =
385. 10!. 10. 10!!

8,314. (273,15+ 25)	

	
ntot	=	155,	3	moles	

	
	

	



Expérience	 2	 :	 grâce	 à	 une	 réaction	 adaptée,	 la	 totalité	 du	 dioxygène	 est	 enlevée	 du	
mélange,	 alors	 que	 le	 diazote	 demeure	 inaltéré.	 On	 mesure	 une	 nouvelle	 pression	
P'=250.105Pa.	 On	 rappelle	 que	 le	 mélange	 initial	 était	 celui	 décrit	 au	 tout	 début	 de	
l’exercice).	

3) Calculer	la	fraction	molaire	en	diazote	et	en	dioxygène	dans	le	mélange	initial.		

Utilisons	l’équation	d’état	des	gaz	parfaits	appliquée	cette	fois	au	seul	diazote	:	
	
A	la	nouvelle	température	:		

P!!.V = n!".R.T!	
	
	

Application	numérique	:		
	

n!" =
250. 10!. 10. 10!!

8,314. (273,15+ 10)	

	
nN2	=	106,2	moles	

	
Alors		la	fraction	molaire	de	chacun	des	deux	gaz	est	:	
	

x!" =
n!"
n!"!

=  
106,2
155,3	

	
soit	:																																																													xN2	=	0,68	et	xO2	=	1-0,68	=	0,32	
		

	

	

	

	


