La thermodynamique ||



Les processus spontanés

e 0N Vveut savoir si une réaction va se
produire ou non, i.e., on veut savoir si la
réaction est spontanée ou non-spontanée
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Spontaneous and
Nonspontaneous Processes

e 0N sait que processus (a) est spontané, i.e.,
Il se produira naturellement

(a)

o  on sait que le processus (b) est non-
ashiy) - it spontané, i.e., il ne se produira pas

o naturellement

* on veut une méethode generale afin de
prédire si une réaction sera spontanee ou
non-spontanée



Les processus spontanés

* quelgues exemples de processus spontanés:

 dans une chute, I’eau tombe toujours, elle ne remonte jamais

» un cube de sucre se dissout dans le café, mais le sucre dissout
ne reprend pas la forme du cube

o au-dessus de 0°C, la glace fond mais I’eau ne gele pas

* la chaleur passe d’un objet chaud a un objet froid, et jamais
d’un objet froid a un objet chaud

* le fer expose a I’eau et I’oxygene forme de la rouille, mais la
rouille ne redevient pas spontanément du fer

* N.B. une réaction spontanée n’est pas nécessairement rapide



|_es ProCesSus spontanés
 la spontanéite n’est pas une guestion energétique

— ex.; dans la figure (a) sur la deuxieme page, I’énergie
du gaz ne change pas lors de I’expansion dans le
vide (I’énergie cinétigue ne varie pas si la
température est fixe)

— exX.; lors d’un transfert de chaleur d’un objet chaud, C, a
un objet froid, F, I’énergie de C tombe, I’énergie de
F monte, et I’énergie de I’univers ne change pas (le
premier principe de la thermodynamique)



L_’entropie

I’entropie (S) est une grandeur qui mesure directement le désordre
d’un systeme

plus le désordre est grand dans un systeme, plus son entropie sera
grande

I’entropie et la probabilité sont reliées

— ex.; dans la figure sur la deuxieme page, la probabilité de trouver
toutes les (disons 100) molécules de gaz sur le méme coté est
(1/2)10 =8 x 10-31

— un systeme ordonné (basse entropie) est peu probable
— un systeme désordonné (haute entropie) est tres probable



L_’entropie

une autre définition d’entropie vient du travail de Carnot
AS=Q /T

ou AS est le changement d’entropie dans le systeme lors d’un transfert
de chaleur, Q, a une température T

les unites pour I’entropie sont J/K

le troisieme principe de la thermodynamique (on ne touchera pas ce
principe dans le cours) nous permet d’avoir une entropie absolue S°
pour chaque composeé (a comparer avec I’enthalpie ou chaque compose
a un AH= qui est relatif a un standard)



L_’entropie

» enaccord avec I’idée que I’entropie correspond au désordre, on
observe que
— S(solide) < S(liquide) < S(gaz)
I.e., le désordre augmente en allant de solide a liquide a gaz
— exX.; S(diamant) < S(graphite)
l.e., le diamant a moins de désordre que le graphite

— pour une réaction ou le désordre augmente, AS >0
— pour une réaction ou le désordre diminue, AS<0

— lavaleur de AS est indéependante de la trajectoire choisie, i.e., S est
une fonction d’état (raisonnable car la différence dans le désordre
des points initial et final ne devrait pas dépendre de la trajectoire
choisie pour les joindre)



L_’entropie
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L_’entropie

Exemple: Comment I’entropie du systeme change-t-elle dans chacun
des processus suivants? (a) La condensation de la vapeur d’eau. (b)
La cristallisation du saccharose. (c) Le réchauffement de I’hydrogene
gazeux de 60°C a 80°C. (d) La sublimation de la glace seche.

Solution: (a) Le liquide produit a moins de désordre que le gaz, donc

I’entropie diminue.

(b) Le cristal produit est plus ordonné que les molécules
libres en solution, donc I’entropie diminue.

(c) Un gaz chaud a plus de désordre qu’un gaz froid, donc
I’entropie augmente.

(d) Le gaz produit a plus de désordre que le solide, donc
I’entropie augmente.



e deuxieme principe de la thermodynamigque

* le deuxieme principe de la thermodynamique:
L’entropie de I’univers augmente dans un

processus spontané et reste inchangée dans
un processus a I’equilibre.

 |’entropie de I’univers ne peut jamais diminuer



e deuxieme principe de la thermodynamiqgue

mathématiquement, le deuxieme principe dit

— processus spontaneé: ASipniv = ASgy + ASeyy > 0
— processus a I’équilibre:  AS;, = ASq 4 + AS,,; = 0

* N.B. pour un processus spontang, le changement dans I’entropie du
systeme, AS,,, peut étre negatif tant que le changement dans
I’entropie de I’environnement, AS,,, est suffisament positif pour que le
changement dans I’entropie de I’univers, AS ., Soit positif

 siune reaction, telle qu’elle est écrite, a un AS;, négatif, la réaction
inverse se produira spontanément



Le calcul de AS 4. ion

 sous les conditions standards, la variation d’entropie
standard pour laréaction. aA+bB—— cC+dD
est donnée par

AS,pein = €5°(C) +dS°(D)]-aS°(A) +bS°(B)]
ou, en général,
ASyeion = 2N S° (produits) — > m S° (réactifs)

ou m et n sont les coefficient stoechiométriques de la
réaction



Le calcul de AS 4. ion

o Exemple: Calculez les variations d’entropie standard des réactions
suivantes, a 25°C:
(8) 2 CO(g) + O,(g) — 2 CO,(g)
(b) 3 O,(9)— 2 O4(g)
(c) 2 NaHCO,4(s) — Na, CO4(s) + H,O(l) + CO,(g)

So(CO,g) = 197.9J/K S°(NaHCO,,s) = 102.1 J/K
S°(0,,9) = 205.0JK S°(Na,CO,,s) = 136.0 J/K
S°(CO,,0)= 213.6 J/K S°(H,0,1) = 69.9JK
S°(0,,0) =237.6J/K

e Solution:

(a) [(2)(213.6)-(2)(197.9)-(1)(205.0)] J/K = -173.6 J/K
(b) [(2)(237.6)-(3)(205.0)] J/K = -139.8 J/K

() [(1)(136.0)+(1)(69.9)+(1)(213.6)-(2)(102.1)] J/K = +215.3 J/K



Le calcul de AS 4. ion

« Exemple: Expliquez, en termes qualitatifs, le signe attendu de la
variation d’entropie pour chacun des processus suivants:
(a) 1,(9) — 21(9)
(b) 2 Zn(s) + O,(g)——=2 ZnO(s)
(€) Nx(g) + O5(9) — 2 NO(9)

e Solution:
(a) AS > 0 car le nombre de particules dans le gaz augmente
(b) AS <0 car on perd le desordre dans le gaz qui réagit pour
former un solide
(c) AS=0 car on commence avec deux moles de gaz et on finit
avec deux moles de gaz



|_a fonction de Gibbs

* le deuxieme principe nous dit que pour une réaction spontanée

AS . + AS, ;>0

syst ext

» cependant, on veut juste se concentrer sur le systeme qu’on étudie

e Carnot a montre qu’a température constante, AS = Q/T, donc

AS...=-QIT

ext —

ou Q est la chaleur qui rentre dans le systeme (donc -Q estla chaleur
qui rentre dans I’environnement)



|_a fonction de Gibbs

» le deuxieme principe devient (remplagant aussi ASg par AS)
AS — Q >0
T

e apression constante, Q = AH, donc

AS—A—H>O
T
TAS — AH > 0
AH — TAS <0

« on définit la variation d’enthalpie libre (AG) a température constante

AG=AH-TAS <0



|_a fonction de Gibbs

e (G, lafonction de Gibbs, est une fonction d’état

 la dérivation précédente démontre qu’a température et a pression
constantes

— Si AG <0 : laréaction est spontanée

— Si AG >0 : laréaction est non-spontanée (la réaction est spontanée
dans le sens oppose)

— SiAG =0: le systeme est en équilibre

e 0on peut prédire si une réaction est spontanee ou non-spontanée en
considerant seulement le systeme



L_’enthalpie libre

la valeur de AG correspond a I’énergie disponible (“libre) pour faire un
travail, i.e., si une réaction a une valeur pour AG de -100 kJ, on peut faire
un maximum de 100 kJ de travalil

considere la combustion de I’hydrogene a une pression de 1 atm et 298 K
2 Hy(g) + 0,(g) — 2 H,0(1)

AH =-571.6 kJ AS =-327.2 JIK AG =-474.2 kJ

on libere 571.6 kJ de chaleur (énergie) lors de la combustion a pression
constante mais la limite théorique pour la conversion de cette chaleur en
travail est seulement 474.2 kJ



L_’enthalpie libre

pourquoi ne peut-on pas avoir une efficacité de 100% et convertir en
travail toute cette énergie sous forme de chaleur?

N.B. I’entropie du systeme a diminuée par 327.2 J/K, donc I’entropie de
I’environnement doit augmenter par un minimum de 327.2 J/K

la seule facon d’augmenter I’entropie de I’environnement est de transférer
la chaleur du systeme a I’environnement (encore, Q dans la formule ci-
dessous est la chaleur qui entre dans le systeme, donc -Q est la chaleur qui
entre dans I’environnement)

ASext = (%

J/ _—-Q : __
+3272 Y = 498_15K © Q=-975k]



L_’enthalpie libre

dans notre exemple, 97.5 kJ de chaleur doit absolument rester dans
I’environnement afin de respecter le deuxieme principe

donc, des 571.6 kJ de chaleur degages par la réaction, seulement
(571.6 - 97.5 =) 474.1 kJ sont disponibles (“libres”) pour faire du
travail

I’enthalpie “libre” est donc -474.1 kJ (le systeme fait du travail, donc
le signe est néegatif)

— la différence de 0.1 kJ entre cette valeur et la valeur de AG au
début est due a des erreurs d’arrondissement



Les variations d’enthalpie libre standard

e toutcomme onaun AH° onaun AG?, i.e., la variation d’enthalpie
libre standard ou les réactifs a I’état standard sont convertis en produits
sous les conditions standards (pression = 1 atm, concentrations = 1 M)

* pour la réaction aA+bB——cC+dD

AG® =|c AG2(C) +d AG® (D)]-|a AG? (A) + b AG? (B)]
ou de facon plus genérale
AG® =) n AG{ (produits) - > m AG? (réactifs)

ou m et n sont les coefficients stoechiométriques



L_’enthalpie libre standard de formation

 [|’enthalpie libre standard de formation, AG,°, d’un
compose est la variation d’enthalpie libre qui se produit
quand une mole d’un composé est syntheétisee a partir de
ses élements a leur état standard

o par déefinition, AG,° d’un elément dans son etat standard est
Zero

o ex.; lavaleur de AG,°(CO,, g) est la valeur de AG° pour la
réaction

C(graphite) + O,(g) —— CO,(9)



Les variations d’enthalpie libre standard

o Exemple: Calculez les variations d’enthalpie libre standard des réeactions
suivantes, a 25°C: (a) H,(g) + Br,(I) — 2 HBr(g)
(b) C;Hg(9) +2 O,(g) — 4 CO,(g) + 6 H,O(l)

AG(0,, g) = OkJ AGO(C,H, ) = -32.9 k]
AGO(H,, g) = OkJ AG(CO,, g) =-394.4 k)
AGO(Br,, 1) = 0kJ AGO(H,0,1) =-237.2kJ

AG{L(HBr, g) = -53.2 kJ

e Solution:

(@) AG® = [(2)(-53.2) - (1)(0) - (1)(0)] kJ = -106.4 kJ
(b) AGO = [(4)(-394.4) + (6)(-237.2) - (1)(-32.9) - (1)(0)] kJ = -2967.9 k]



1 point
Equilibrez 1’équation chimique suivante: CsHgO(1) + é 0,(g) — 5302(3;) + 3 H,0(1)

9 points
Pour la combustion d'une mole d’éthane dans un systéme fermé sous une pression constante de 1.00 atm
et & une température de 25°C,

C:Hs(g) + 2 0a(g) — 2 COa(g) + 3 HyO(1)
calculez les valeurs de Q, W, AU®, AH®, AS®, AG®, AScnvirons; €t ASunivers-

données (toutes a 25°C):

AG$ (CoHg, g) = —32.9 kJ mol™!
AG3 (COy, g) = —394.4 kJ mol™!
AG3 (H:0, 1) = —237.1 kJ mol~!
5° (CyHg, g) = 229.5 J K~ mol™!
S° (0g, g) =205.1J K~! mol™!
S° (COq, g) = 213.7J K~! mol~*
S° (Hy0,1) = 69.9 J K~ mol™

A= (A (3)(211) ()2 9) - (% )0) - ~M6724]
Ast= (2)(28.7)+ (3)(€19) - (1) (2225) ~ (% ) (w51 )= 3103 Y
A6 M-TAS < AH=A6°TAS = - 1467 2007 + (21215K)(-310-3 T )
Bt 15.TLT ol & proe i Q- M= - 15597 4]
N 1-RTln = 1557 10T - (B35 Yo Nt 15K)(-257 )
M= ~1553.5 4)

Al QoW = W= A~ @« -1553.547 - (-151.74T) = 3¢24]

A Qg - 0. -(mT) 5231 Tk
environs .T- _.r 2%{ 15 K ==

AS+AS,. = =303 Y + 543 Y- +49 Yk

Aswmivers




La température et les réactions chimiques

la variation dans I’enthalpie libre est donnée par AG = AH - TAS

si AH est négatif et AS est positif, AG est toujours négatif et la réaction
se produit spontanément a toutes les températures

si AH est positif et AS est négatif, AG est toujours positif et la réaction
est spontanée dans le sens opposeé a toutes les températures

si AH est positif et AS est positif la réaction se produit spontanément a
température élevee, mais a basse temperature, la réaction est spontanéee
dans le sens oppose

si AH est négatif et AS est négatif, la reaction se produit spontanément
a basse température, mais a température élevée, la réaction est
spontanée dans le sens opposé



La température et les réactions chimiques

avec les valeurs exactes de AH® et AS®, on peut prédire la température
ou AGP° change de signe, i.e., la température ou la réaction devient
spontanée (ou non-spontanée) sous les conditions standards

ex.; pour la réaction CaCO4(s)— CaO(s) + CO,(g)

AH° = [AH°(CaO,s) + AH,°(CO,,g)] - [AH°(CaCOg,9)]
= [(-635.6)+(-393.5)] kJ - [-1206.9] kJ
=+177.8 kJ

AS° = [AS°(Ca0,s) + AS°(CO,,g)] - [AS°(CaCO,,9)]
= [39.8+213.6] J/K - [92.9] J/K
=+160.5 J/K



La température et les réactions chimiques

pour notre exemple, a 25°C,

AG® = AH® — T AS°® = (+177 800 J)- (298.15 K)(160.5 %<)
AG® =+130000J =130.0 k]

la réaction n’est pas spontanée a 25°C

on veut trouver la température ou AG° devient égal a zéro
AH®
AS°

AH° -TAS*=0 .. T=

dans notre exemple, T = (177 800 J)/(160.5 J/K) = 1108 K ou 835°C



La température et les réactions chimiques

 dans notre exemple:

— la réaction est spontanée (AG° < 0) sous les conditions
standards au-dessus de 835°C

— la réaction est non-spontanée (AG° > 0) sous les
conditions standards en-dessous de 835°C

N.B.on parle ci-haut seulement de la spontanéité sous
les conditions standards, 1.e., lorsque le CO,(g) est
présent a une pression de 1 atm



La température et les réactions chimiques
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dans notre exemple, le CO,(g) a
toujours une certaine pression

a 835°C, ou AG° =0, la
pression de CO,(g) égale 1 atm

_ AH°
N.B. la formule T /ASO

est seulement valide si les
variations d’enthalpie et
d’entropie ne varient pas avec
la température

— une bonne approximation



Les changements de phase

lors d’une transition de phase, on a un équilibre entre les deux phases,

donc
AG=AH-TAS=0 .. ASz%

ex.; pour la fusion de I’eau, AH = 6.01 kJ/mol

6010
////;15K‘220/Q mol

ex.; pour I’ébullition de I’eau, AH = 40.79 kJ/mol
40790}//////
_ mol _ J
AS = 573,15k =1993 ¢ ¢ mol

N.B. pour la congélation et la condensation, AS égal -22.0 J/(K mol) et
-109.3 J/(K mol), respectivement



L’enthalpie libre et I’équilibre chimigue

 N.B. AG° est la variation d’enthalpie libre standard, i.e., la
variation lorsqu’on commence avec les réactifs a I’état
standard (ex.; gaz a 1 atm et solutés a 1 mol/L (ou M)) et
on finit également avec les produits a I’état standard

e 0N est souvent intéeressé a des situations autres que les
conditions standards

« qguand les conditions ne sont pas standard, on utilise AG



L’enthalpie libre et I’équilibre chimigue

* larelation entre AG et AG° est AG=AG°+RTInQ
ou R est la constante de gaz dans les unités Sl (8.3145 J/(K mol)), T
est la température absolue, et Q est le quotient réactionnel

» le quotient réactionnel pour la réaction bB+cC——dD+eE

est donné par
(3p)° (a)°

(ag)" (@c)*

1 si X estunsolide ou un liquide
P, (enatm) si X est un gaz
[X] (en mol/L) si X est un soluté

Q=

ou a



L’enthalpie libre et I’équilibre chimigue

e pour des conditions arbitraires AG=AG°+RTInQ

il est donc possible de pousser une réaction a se produire
spontanément (dans n’importe quelle direction) en jouant
avec la valeur de Q

— exX.; sl AG° est positif, on peut rendre Q << 1 afin que
RT In Q est tres negatif et AG<O0

« un équilibre s’établit entre la réaction et la réaction
opposee lorsque RT In Q = - AG°



L’enthalpie libre et I’équilibre chimigue
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a I’équilibre, AG =0, et Q = K,
donc

AG°+RTInK=0
AG°=-RT InK

si AG° est négatif, K > 1 et les
produits dominent a I’équilibre

si AGP est positif, K <1 et les
réactifs dominent a I’équilibre



L’enthalpie libre et I’équilibre chimigue

la formule AG°=-RTInK  estune des équations les plus
importantes en chimie car elle relie AG° et la constante d’equilibre

pour des réactions ou soient les réactifs ou soient les produits dominent
a I’équilibre, on peut utiliser AG° pour calculer K

— ex.; pour laréaction N, (g)+ O, (g)«—> 2 NO(g)

K =4.0x 103 a 25°C, et il n’est donc pas pratique de mesurer Pyq
dans une telle situation (car elle est tres tres petite) donc on utilise
AGP pour déterminer K, et ensuite, Pyo



L’enthalpie libre et I’équilibre chimigue

« Exemple: Calculez la constante d’équilibre de la
reaction suivante, a 25°C: 20,(g)«——30,(0)

e Solution: AG°(O,, g) =+163.4 kJ
AG° =[(3)(0) - (2)(163.4) | k] = -326.8 kJ
o _ : _ —AG®
AG®=-RTINK . InK=-4G/_

—(~3268001)
K — e—AG%T B %.3145 W anop) (298.15K)

_ e131.83 _ 179 ><1057



L’enthalpie libre et I’équilibre chimigue

Exemple: La valeur de AG° pour la réaction
H,(9) +1,(9) «— 2 HI(g)

est de 2.60 kJ a 25°C. Au cours d’une expérience, les pressions initiales
sont Py, =4.26 atm, P, = 0.024 atm, et P,;; = 0.23 atm. Calculez AG
pour la réaction et prééisez le sens de la réaction.

Solution: .
AG=AG°+RTInQ

(0.23)?
(4.26)(0.024)

AG = {2600 +(8.3145)(298.15) In }J =970J = 0.97 k]

donc le HI(g) se decomposera spontanément pour reformer le H,(g) et
1,(9)



1 point
Indiquez si la valeur de AH pour cette réaction (2 0°C et sous une pression constante de 1.00 atm) est
nulle, positive, ou négative.

P
H.0(1) — H,0(s) [q.@} J Ve

9 points
Pour la réaction

2 A(g) = B(g) + C(g)

la constante d’équilibre est 88.8 4 25°C. Si les pressions partielles de B(g) et C(g) étaient, respectivement,
0.211 atm et 0.377 atm, quelle pression partielle de A(g) serait nécessaire afin que la réaction devient
spontanée & 25°C?
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L’équation de van’t Hoff

 on peut déeterminer les valeurs de AH° et AS° a partir des
constantes d’équilibre (K, et K,) a deux différentes
temperatures (T, et T,, respectivement)

AH® —T, AS° =-RT, In K,
AH® —T, AS° =-RT, In K,

InK, =

InK, =

—AH® AS°
_|_

RT, R

~AH® | AS*
RT, R



L’équation de van’t Hoff

« prenant la différence, INK, —-InK, = —AH"  -AH
RT, RT,
Ky R T, T

» [|’équation ci-dessus est I’équation de van’t Hoff

« une fois qu’on connait AH° (a partir de I’équation de van’t Hoff) et
AGP (a partir de AG° = - RT In K), on peut calculer AS° (ou T est la
température qui correspond a la valeur de AG° qu’on utilise)

AH® — AG®
T

AG° =AH®° -TAS® .. AS°=



L’équation de van’t Hoff

« Exemple: Pour la réaction %Clz(g) + %Fz(g)<—>CIF(g)

K=9.3x10°a298 Ket3.3x107a398 K. (a) Calculez AG® a 298 K
pour cette réaction. (b) Calculez les valeurs de AH® et AS°.

e Solution: (a) AG® = - RT In K = -[(8.3145)(298) In(9.3 x 109)] J
= -56 900 J = -56.9 kJ

(b)

K 7
< Al 1 1 - Ran2 — (8.3145) In 3'3X109
In—~2 _ [ J - AH° =[ 1 4.3x10° 3 _ 55600 = —55.6 kJ

K, R |T, T, 11 (1_1)
T, T, 398 298

AH? —AG® _[(-55600) =(-S69001) _ 1, 3/
T 298 K K

AG° =AH° - TAS® .. AS°=




1 point
Donnez la définition rigoureuse (en mots) pour une mole ou le nombre d’Avogadro (N.B. la réponse n’est

pas tout simplement 6.022 x 10%%). K’ nmly() D/Zémﬂ‘i Ao I'ZC‘ ‘/M 5
9 points iz -
Pour la réaction IZ 7 A C

Alg) + B(g) = Clg)

la constante d’équilibre est 3520 & 25.0°C et 211 & 75.0 °C. Faisant ’approximation que AH° et AS®
ne varient pas avec la température, estimez les valeurs de AH®, AS°, AG® a 50.0°C, et la constante
d’équilibre & 50.0°C.
, k,
IRy AN =KL SH
K, L7 - i4)
7315 AZ 3520 - ~-4.’A/'f
M- (I b oo ~4e577 T - ~42AD)
izrs - Lwrs)

NF(5C)= -RTAK,,. = - (235 )(20.15) L. 35230 = -2 293 T

fe pihs = As'- AL g sn-Cact) -0 K
29875 -

N6 (500 ) = A TAS = 42571 - (32305 ) (-95.0) = = 17300 = 17947

K(grc)- oM 7T ) _ Tl

m 3¢20 ) 526 a0
Version (K‘S) %’ 222 37%3 > 4~ 3 12}2/3’5'—'

A (£]) -2 4785 Y15 -47.2

As*(JK') -5 20 -qs7 714

A6 (47) - 180 -8l Rz ~ 123
K 05 % 744 oo
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