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TRANSFORMATIONS FORCEES

o Justifier une transformation forcée
| Extraire et organiser l'information.

La manipulation schématisée ci-dessous est réalisée.

= A |

Ajout de TmL de solution
de dichlore C2, (aq) 3

2 mL de solution
de sulfate de fer (Il)
Fe* (aq) + 50, (aq)

T
.

L L/ &/

Des ions fer (IIl) Fe** (aq) et des ions chlorure C£~ (aq)
sont formés.

1. En utilisant les nombres steechiométriques entiers les
plus petits possibles, écrire 'équation (1) de la réaction
qui se produit dans le tube. La constante d’équilibre K,
a 25 °C, associée a cette équation est égalea 1,0 x 102",

2. a. Ecrire I’équation (2) de la réaction opposée. En
déduire la constante d’équilibre K, associée a cette
équation.

b. Unesolution de chlorure de fer (1ll), Fe** (aq) +3 C£~(aq)
est telle que [Fe**]=2,0 x 107" mol- L. Déterminer le
quotient de réaction initial Q,,;associé a Iéquation (2).
En déduire le sens d’évolution spontanée du systéme.

@ Justifier une transformation forcée

1. D’aprés les observations, les ions fer (1) Fe?* (aq) s’oxydent
enions fer (Ill) Fe** (aq) et le dichlore C£, (aq) se réduit en ions
chlorure C£- (aq). On peut donc écrire les équations des réactions
électrochimiques :
Fe** (aq) — Fe** (aq) + e
Ct,(aq) +2e — 2Ct (aq)
Soit I'équation :

2 Fe** (aq) + Cf, (aq) = 2 Fe* (aq) + 2 C{- (aq)
La constante d'équilibre K, est égalea:

) [Fe3+]:q x[ce ];

- [Fe”]jq X [sz] xc°

=1,0x10%".

2.a. L’équation (2) de la réaction opposée s’écrit :
2 Fe* (aq) + 2 C£- (aq) = 2 Fe** (aq) + C{, (aq)
La constante d’équilibre K, s’exprime par :

[Fe2+]:q X [sz . xc®

= 9 -1 —q0x102.
: [Fe3+]:q X [ce—]; K,
~ [FezJ']2 X [Ct’z]x c® ~

b. ) =0.

Qrz,l [Fe3+ ]2 % [Cf_ ]2

<K, donc la transformation évolue dans le sens direct de
I’équation (2).
c.K, < 10* donc la réaction est limitée, |'avancement sera faible.
d. Pour obtenir une quantité notable de produits Fe?* (aq) et
Cf, (aq), il est nécessaire de forcer le systéme en réalisant une
électrolyse.

Identifier la réaction électrochimique

==="| Exploiter des schémas ; mobiliser ses connaissances.
L’électrolyse d’une solution d’acide
sulfurique 2 H" (aq) + 503" (aq) est
réalisée a I'aide du montage sché-
matisé ci-contre.

1. Déterminer le sens de déplace-
ment des électrons.

tiliser le réflexe ]

2. ldentifier I'anode et la cathode.

3. Ecrire I'équation de la réaction.

4. Comparer, en justifiant, les
volumes de gaz dégagés aux deux
électrodes.

fDl:mnées

= H*(aq) / Hz(g); O2(g) / H, O(£).

* Les ions sulfate SG}‘ (aq) ne réagissent pas.

u@' Identifier la réaction électrochimique

1. Les électrons circulent de la borne - du générateur vers la
borne + du générateur.

2. Les électrons arrivent sur |’électrode reliée a la borne — du
générateur. Une espéce se réduit, cette électrode joue le réle de
cathode. Des électrons partent de I'électrode reliée 4 la borne +
du générateur, une oxydation s’est donc produite, cette électrode
joue le réle d’anode.

3. On écrit les demi-équations redox :

2H,0 = O, (g) +4H(aq) + 4e- Oxydation (anode)

2H'(agq)+2e — H,(g)(x2)  Réduction(cathode)

2H,0 = 0,(g) +2H,(g)

fe

4. D'apreés la steechiométrie de I'équation de la réaction, il se forme
deux fois plus de dihydrogéne H, (g) que de dioxygéne O, (g). Ce
résultat est cohérent avec le schéma ol I'on observe un volume
dégagé deux fois plus grand 4 la cathode.
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Déterminer une quantité de matiére
C== | Interpréter des observations ; effectuer des calculs.

Les casseroles en cuivre sont étamées, c’est-a-dire
recouvertes d'un dépot d’étain Sn (s), afin d’éviter de
retrouver des traces d’élément cuivre dans les aliments.
Ce dépét peut étre réalisé, par électrolyse ou par bain

d’étain en fusion.

L'électrolyse d'une solution aqueuse acidifiée de chlorure
d’étain (II) Sn2+(aq) + 2 C{7(aq) est réalisée pendant
30 minutes a une intensité constante du courant élec-
trique maintenue égale 2 0,80 A.

1. Un dépét d’étain Sn(s) se forme sur une électrode.
Ecrire I’équation de la réaction électrochimique et
nommer |’électrode.

2. Sur l'autre électrode, se dégage un gaz qui ravive une
allumette incandescente. Ecrire I'équation de la réaction
électrochimique ayant lieu sur cette électrode.

3. Déterminer la quantité d’étain n(Sn), puis la masse
m(Sn), qui se dépose au cours de |'électrolyse.

Utiliser le réflexe )
Données
* Les électrodes utilisées sont inattaquables.
* 0,(g) / H,O(£) ; Sn** (aq) / Sn (s).
* M(Sn)=118,7 g-mol".

Déterminer une quantité de matiére
1. L’équation électrochimique s’écrit :
Sn*(aq) +2 e — Sn(s)

Il sagit d’une réduction, I'électrode est donc une cathode.
2. Le gaz qui se dégaze est le dioxygéne O, (g). En effet, du
dioxygeéne gazeux ravive la flamme d’une allumette. L’équation
électrochimique s'écrit :

2H,0(f) = O,(g)+4H'(aq)+4e
Il sagit d’une oxydation, |'électrode est donc une anode.
2.Q=IxAt=n(e’)xF.
D’aprés I'équation de la réaction électrochimique,

@ =n(Sn)doncQ=IxAt=2xn(Sn)xF.

I x At

On obtient : n(Sn) = >xF

=7,5x107mol.
La masse m(Sn) d’étain qui se dépose est égale a:
m(Sn)=n(Sn) x M(Sn)=0,89 g.

o Estimer la durée d’'une électrolyse
| Effectuer des calculs ; mobiliser ses connaissances.
Pour produire du dihydrogéne H, (g), I'électrolyse de I'eau,
enmilieuacide, estréalisée 3 25 °C. Un électrolyseur parcouru
par un courant d'intensité constante I =10 kA permet de
produire un volume de dihydrogene V(H,),, 4. =3 686 L.
Le rendement 1| de I'électrolyse est égal a 0,80.
L'équation de la réaction est :
2H,0(f) = 2H,(g)+O,(g)

1. Déterminer la borne du générateur a laquelle est
reliée |'électrode ol se dégage le dihydrogéne H;(g).

2. Estimer la durée At de I'électrolyse.

Données

* H(aq) / H,(g); O,(g) / H:O(f).

= Volume molaire : V,, =24,5 L-mol.

* Rendement de I'électrolyse : 1 = V—ﬂm

Z)ma.ximal
* Le volume V(H,),,..ima 5€rait le volume de dihydrogéne
produit s'il n"y avait aucune perte d’énergie.

© Estimer la durée d’une électrolyse

1. Le dihydrogéne H, (g) est le réducteur du couple H* (aq) / H, (g).
Pour le former, il faut donc réaliser une réduction. L'électrode doit
étre une cathode et doit recevoir des électrons. Elle doit donc étre
branchée a la borne — du générateur.

2. Supposons un rendement de 100 %.

« La charge totale circulant s’exprime par :

Q=IxAt=n(e’)xF.

« D’aprés la réaction électrochimique :

2 H*(aq) + 2 e” — H, (g), on en déduit :

nle”
%:;:(Hz)m = IxAt=2xn(H,) xF.

V(H

OrV(H,)  =n(H,) xV_= n(H2 )m - ( vz')m

2x V(Hz) xF m
=[x At= v—m

IxAtx V
= V(Hz)max= =
Or n= V(Hz )Pmd“it — V(HZ )produi‘t x2xF
V(Hz)m“ [xAtx V.

V(H xF

=At=2x% (f:);%

Application numérique :

_ 3686 L x 96500 C-mol”
At =2x
10 x 10%A x 0,80 x 24,5L-mol™

At=36x10%s.

m Connaitre les critéres de réussite

Zincage par électrolyse
| Effectuer des calculs.
Pour les protéger de la corrosion, les toles métalliques
sontzinguées. L'électrolyse de toles métalliques de surface
S =15m? est réalisée a partir d’une solution de sulfate de
zinc Zn?*(aq) + SOZ™ (aq). L’épaisseur du dépét de zinc
Zn (s) doit étre au moins de 60 um.
* Estimer la durée de |"électrolyse si I'intensité du courant
est constante et égale a 600 A.
Données
* Zn’*(aq) / Zn(s).
* M(Zn)=65,4 g-mol™".
* Masse volumique du zinc : p(Zn)=7,1 x 10° kg-m=.

€B) Connaitre les critéres de réussite
Zincage par électrolyse

« Expression de la charge totale Q circulant :
Q=IxAt=n(e’)xF.

« D'aprés la demi-équation électronique :
Zn*(aq)+2e =2 Zn(s),

on en déduit : @ =n(Zn).
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2xm(Zn)xF
M(Zn)

« Expression de la masse m(Zn) de zinc se déposant :

= IxAt=2x n(Zn) xF=

m(Zn) = p(Zn)x V = p(Zn) x S x e avece, I'épaisseur du dépst.

_ 2xp(Zn)xSxexF
=IxAt= M(zn)
2xp(Zn)x SxexF
At =
= M(Zn)x1

Application numérique :

2 x 7,1%10° kg-m~ x 15 m” x 60 x 10°m x 96 500 C-mol™
65,4x 107 kg-mol™ x 600 A

At=3,1%x10%*s=8,7 h.

At=

(B Electrolyse et quotient de réaction
| Utiliser un modéle pour prévoir, décrire et expliquer.

Dans une cuve comportant des électrodes de graphite inat-
taquables, on réalise I'électrolyse d'une solution aqueuse
de bromure de cuivre (Il), Cu**(aq) + 2 Br~(aq) telle que
[Br]i=2x[Cu*];=1,0mol-L " etdevolume V égal 4200 mL.

1. Ecrire I’équation de la réaction entre les ions cuivre (I1)
Cu?*(aq) et les ions bromure Br~(aq) avec les nombres
steechiométriques entiers les plus petits possibles.

2.a.A 25°C, la constante d’équilibre K associée a I'équa-
tion de la réaction est égale a 1,3 x 107%°. Prévoir le sens
d’évolution du systeme.

b. A I'état d'équilibre, la concentration du dibrome Br, (aq)
est égale a 6,5 X 10726 mol - L. Justifier la nécessité de
réaliser une électrolyse de la solution.

3.a.Réaliser un schéma légendé du montage permettant
d’effectuer cette électrolyse.

b. Représenter le sens conventionnel du courant et le sens
de circulation des électrons.

c. Ecrire les équations des réactions électrochimiques ayant
lieu aux deux électrodes.

4.a. Aucours de I'électrolyse, Iélectrolyseur est traversé par
un courant d'intensité [ constante et égale a 4,0 A, pendant
une durée At égale a 1,0 heure. Calculer I'avancement x de
la réaction a la fin de I'électrolyse.

b. En déduire les concentrations en quantité de matiére
des ions Cu?* (aq), Br~(aq) et de I'espéce Br, (aq).

c. Calculer le quotient de réaction Q, s a lafin de I'électrolyse.
Commenter le résultat.

Données

Couples oxydant/réducteur :

Cu**(aq) / Cu(s); Br; (aq) / Br~ (aq).
B Electrolyse et quotient de réaction

1. Les ions cuivre (1I) Cu** (aq) se réduisent en cuivre Cu (s) et les
ions bromure Br~ (aq) s’oxydent en dibrome Br, (aq). Les réactions
électrochimiques admettent les équations suivantes :
Cu*(aq)+2e — Cu(s) et 2Br (aq) — Br,(aq)+2e

En combinant les réactions électrochimiques, I'équation de la
réaction est obtenue :

Cu* (aq)+ 2 Br~ (aq) = Cu(s)+ Br, (aq)
2.a. A I'état initial, le quotient de réaction s’exprime par :

_ [Br, ]i x ()
" [Cu2+ l X [Br‘l2

’

car la concentration en dibrome [Br,], =

Q,, <K.Latransformation évolue dans Ie sens direct de 'équation.
b. En revanche, la valeur trés faible de K laisse envisager un avance-
ment extrémement limité. L'état d'équilibre, sans apport d’énergie,
differe trés peu de I'état initial. | est donc nécessaire de réaliser
une électrolyse.

3.a. Schéma du dispositif :

Cathode

Solution de
bromure de cuivre

b. L'électrode reliée i la borne — recoit des électrons. Cette élec-
trode est donc le sigge d'une réduction : il s'agit d'une cathode.
L'électrodereliée ala borne + libére des électrons, une oxydation
s’y produit : I'électrode joue le réle d’anode. Le sens conventionnel
du courant est opposé au sens de circulation des électrons.
c. » Ala cathode, la réduction des ions Cu?* (aq) se produit selon
la réaction électrochimique d’équation :
Cu**(aq)+2e — Cu(s)

« Al'anode, les ions bromure Br- (aq) s’oxydent selon la réaction
électrochimique d’équation :

2Br(aq) — Br,(aq)+2e"

4.a. « Expression de la charge totale Q circulant :
Q=IxAt=n(e’)xF.

» Le mélange initial est steechiométrique.
D’aprés la demi-équation électronique :
Cu*(aq)+2e = Cu(s),

on en déduit : ne) n(Cu) = x,

2

=IxXAt=2xxxF
o Ix A
=X =
YT oxF

Application numérique :
_ 40Ax3600s
© 2x96500C-mol”’

b. Tableau d’avancement :

=7,5x102mol.

Equation

de la réaction Cu’" (aq) + 2 Br (ag) = Cu (s) + Br, (aq)

Etat du | Avancement Quantités de matiére (en mmol)

systéeme |  (mmol) n(Cu?*) n(Br) n(Cu) | n(Br)
Etat x=0 100 200 0 0
initial
Etat x=x=75 |100-x=25|200-2x=50| x=75 | x=75
inal f ¥ f f ¥

soit [Cuz"]f: 1,3x10" mol-L7;
[Br],=2,5x10"mol-L"; [Br,] =3,8x10" mol-L";

[Bolx(@)

(B ] x[cu],

_ 3,8%x 107" mol-L" x 12 mol -2
(2,5%107 moLL‘*)2 x 1,3 x10~" mol- L™

Q=47 >K.
Le quotient de réaction Q s'est éloigné de la constante d'équilibre
lors de I'électrolyse.

Q'_
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