Chapitre 8 * Evolution forcée d’un systéme chimique

1. On réalise le protocole indiqué.

2.a.  Dihydrogéne H, Dioxygene O,
Na* S04%
I e

Cathode

Anode Y

/O \12v
AN e

O,

b. Il y a une réaction d’oxydation a I'anode :
2H,.0=0+4H" +4¢
et une réaction de réduction a la cathode :
2H*+2e =H>
On en déduit I’équation bilan : 2H.0=22H2+ 0
3. a. Calcul des quantités de matiére pour Va = 50 mL,

v
Ve = 100 mL et sachant que n = v

m

_ 0,05 5
) —7—2,1x10 mol
Ny, = % =4,2 x 102 mol
Il se forme bien deux fois plus de dihydrogéne que de
dioxygene.
b.ne-=2xny, =2x4,2x10°=8,4x10° mol
Q=n,-xF=84x10°x9,65x10*=811C
Avec =15 Aet At=9min=540s:
Q=IxAt=1,5x540=810C
Les deux valeurs obtenues sont trés proches.
4. L’équation est 2 H> + 02 — 2 H20, c’est donc la

réaction inverse de celle de I'électrolyse.

¢ La réaction d’électrolyse ne se produit que lorsque
de I'énergie électrique est fournie, elle n’est donc pas
spontanée, alors que la réaction inverse se produit
spontanément.

¢ L’oxydation se produit a I’anode, la réduction a la
cathode.

e Les ions permettent le passage du courant dans la
solution en assurant le mouvement des porteurs de
charges.

No

1.a.Anode: Cu=Cu*@ +2e (1)
Cathode : Cu**ag+2e =Cuy (2)
Equation de fonctionnement de I'électrolyseur :

Cu s (anode) = Cu ) (cathode)
b. La quantité d’ions cuivre (ll) est constante lors de
I’électrolyse.
c. K =1 car les deux espéces, réactif et produit, sont
des solides (leurs activités sont donc égales a 1).
2.a.Am1 <0 et Am>>0 [Ami| = Ama
b.Q=1xAt=0,5%x600=300C
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D’aprés I'équation :
Now=—pr=—""F——= 1,6 x 10° mol

Meu = Neu X Mou = 1,6 Xx 1032 x63,5=0,10¢g

Les valeurs sont proches.

3. La masse de I’'anode diminue et le cuivre passe en
solution sous forme ionique, d’ol le terme « soluble ».

Il N’y a que les ions cuivre qui se déposent sur la cathode
et les impuretés se déposent au fond de I'électrolyseur.

D

Cathode — —— Anode
de cuivre de cuivre
—+—— Solution de sulfate
de cuivre acidifiée
(CU2+(aq), 5042_(aq))
QX At X Mgy
o =
m 2%XF

1. Les deux électrodes de zinc permettent de
recouvrir de fagon plus homogene la piéce en acier.

2. a. Aux électrodes de zinc : N =2n%* @q + 2 €
b. lls se déplacent vers la lame d’acier qui est
I’électrode négative.

c. Surla lame d’'acier: Zn%* g +2 € =Zng

d. La concentration en ions zinc ne change pas
pendant la transformation.
3.a.0=1xAt=0,4x600=240C

240
ne_ = 9 = —4 = 2,5 X 1073 m0|
F~ 9,65x10
n_ 25x1073
b nzn=%_xT=l,3X10_3 mol
Mineo = Nzn X Mzn = 1,3 x 102 x 65,4 = 0,085 g
0,07
— ’ —_ 0,
c.r= 0.085 ~ 82 %
d.S=2x(1cmx2,5cm)=5cm?
vV m 0,07 x 1073

T ST pxS 7134x5x107
4. Dés que le métal fer est oxydé, il se transforme en
ions fer Fe?* qui réagissent immédiatement avec le
métal zinc pour reformer du métal fer, c’est comme
s’il n’avait pas réagi, il est donc intact, protégé par le
zinc.

¢ Si la piéce a protéger ne conduit pas le courant, les
ions Zn?' ne seront pas attirés par la piéce et ne
pourront pas se déposer a sa surface.

% m Q x Mzy, _ I XAt X Mz
Pz XS 2xXFXpy xS 2xFxXpy xS
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Théme 1 e Constitution et transformations de la matiére

Exercices

Exercices 1 a 17 corrigés a la fin du manuel de I'éléve.
Exercices 18 et 19 corrigés dans le manuel de I'éléve.
Exercice 20 corrigé a la fin du manuel de I'éléve.

a. Fe?* + Ce** = Fe®* + Ce**
21
[Fe™] [ee*], . |
b. Q= W =0 car il n'y a pas de produits.

c. Or < K donc le sens d’évolution spontanée est le

sens direct : il se forme des ions fer (lll) et des ions
Ce (llI).

d. L’électrolyse permet de forcer la réaction dans le
sens inverse.

Exercice 22 corrigé a la fin du manuel de I'éleve.

E a. Les espéces présentes sont I'eau, les ions
hydrogéne et les ions sulfate.

b.2Hx0p — 2 Hag + 02

c. Les ions H* subissent une réduction, alors que
I’eau subit une oxydation. Les ions sulfate sont
chimiquement inertes.

Exercice 24 corrigé a la fin du manuel de I'éléve.

T At 1,5x3600
Q 35x10%
F~ 9,65x10%
D’aprés la demi-€quation de réduction de I’ion Pb2* :

n _
Neo = % = 0,18 mol

donc mey, = npoMpy = 0,18 x 207,2 = 37 &.
Le plomb se dépose sur la cathode.

Exercice 26 corrigé a la fin du manuel de I'éléve.

La réaction de charge est la réaction inverse de
celle donnée a I'exercice 26.

E} a. Le dépdt métallique rouge est du cuivre solide.
b. Electrode reliée au pdle —:  Cu?*(aq) + 26 = CU g
Electrode reliée au péle + :

2H04h =029 +4 € +4 H
C.2CU* @+ 2H0p=2Cu + 02 © + 4 H ag

PX] 1l faut utiliser un générateur de courant continu
pour avoir un mouvement de porteur de charges
toujours dans le méme sens.

Eli a. Electrode 1:  CU**@q+ 2 e =Cu

Electrode 2: Cu( =Cu? (aq + 2 €
b.Q0=1xAt=0,311 x 30 x 60 = 5,60 x 10° C
__m _0185 -3
C. Ncu = Moy~ 635 2,91 x 10 mol

etn, =2ncu =2 x 2,91 x 102 = 5,82 x 10 mol
d.Q=n.xF
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Exercice 31 corrigé a la fin du manuel de I'éléve.

EE a. Il y a oxydation a I'anode :

2 Cl._(aq) = Cl2 (g) + 2 e
b. Sur le schéma, les électrons arrivent a la cathode
(pOle — du générateur, ou il y a dégagement de Hy) et
repartent de I'anode (pble + du générateur, ot il y a
dégagement de dichlore), le sens du courant est le
sens imposé par le générateur, opposé du sens de
déplacement des électrons.
c.2Cb+4HO =22Cl+2ClO + 2 H0

EE a. AU aq + 3 e =Auy

et2H04) =020 +4 e +4 H @

On en déduit :

6 H20() + 4 AUP* ag = 3 02 @+ 4 Aue + 12 H ag

b. La bague doit étre reliée a la borne négative, ou il
y a réduction (c’est la cathode) de Au®* aq) €n Au ).
c. La bague est reliée au générateur en la serrant
avec une pince crocodile.

etn, =3nu=3x274x107=8,22 x 10" mol
e.IxAt=n_xF

n_xF

7
8,22 x 10" x96 500
d’ou At =-= == =

I

— =4s
20 x 10

Exercice 34 corrigé a la fin du manuel de I'éléve.

1 1
Qi = = =2
ﬁ a.Q [C”2+L [Br_]? 0,50 x 12

b. A I'équilibre, on aura O: = K.

c. Comme Qr > K, Qr diminue pour tendre vers K donc
la réaction spontanée a lieu en sens inverse de celle
donnée soit Cu () + Bra@g = Cu?* aq) + 2 Br~(sq. Cette
réaction a pour constante d’équilibre I'inverse de K,
soit environ 10%®, elle est donc totale et I'ion
bromure est stable, car s’il s’oxydait en dibrome, la
réaction le retransformerait immédiatement en
bromure.

d. L’électrolyse force la transformation inverse de la
réaction spontanée, donc c’est celle donnée par
I’énoncé.

EE 1. a. A la cathode (borne -), on capte les
électrons, c’est une réaction de réduction :
PbO2s)+4 e +4 H ag=2 HO0y + Pb?* (aq)

A I'anode (borne +), il y a libération d’électrons donc
oxydation : Pb s = Pb?* aq) + 2 €

b. On en déduit, lors de la décharge :

2 Pb (s) T PbO2 s) + 4 H* (aq) = 3 Pb2* (aq) T+ 2 H.0 ©

+]>3

[po?
. . . CO
Le quotient de réaction a pour expression Q; = — -

(=)
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Chapitre 8 * Evolution forcée d’un systéme chimique

Il est égal a la constante d’équilibre lorsque la pile
s’arréte.

2. a. ll faut réaliser une électrolyse fournissant un
courant qui circule en sens inverse du fonctionnement
en générateur.

b. C’est la réaction inverse :

3 Pb?* aq) + 2 H20 ) = 2 Pbs) + PbO2 () + 4 H* ag)

c. Pour recharger 'accumulateur, il faut restituer la
charge perdue lors de la décharge soit Q = 400 kC.

_ 0 _ A~ Mpp
d.ng= F= 2np, = 2 Vet
_ QMpy _ 400 x 10% x 207,2
donc mes = =430
Y= 2 % 9,65 x 10° g

a. Dans les deux demi-équations, I’oxydant et le
réducteur sont des solides. L'ion HO™ s’élimine dans
I’équation de la réaction.

b. La quantité d’électricité emmagasinée dans un
accumulateur vaut :
Q=IxAt=3,2x15x%x60=2,88kC

Pour les trois accumulateurs, on peut écrire 3Q = I'At’

£l a. C'est la capacité de la batterie :

Q=80x3600=2,88x10°C

b. Un démarrage consomme Q =5 x 200 =1 000 C

donc on peut effectuer 288 démarrages.
i — -3

G NPy =~ = o= 56 500 =5,18 x 107 mol

On en déduit me, = 5,18 x 102 x 207,2 = 1,07 &.

d. C’est un dépdt de sulfate de plomb.

EE a. A I'anode, électrode reliée au pole +, ily a
libération d’électrons, donc oxydation. Les deux
équations possibles sont :

2 S04% (aq) = S$208% (aq) + 2 €~
et2H0y)=02¢+4€ +4H g
A la cathode, électrode reliée au pdle -, il y a arrivée

d’électrons, donc réduction. Les deux équations
possibles sont :

Mn% @+ 2€ =Mng et 2HYag+2€e =Hog
b. Les deux demi-équations sont donc :

2H04p) =029 +4 € +4 H g

et Mn2+ (aq) + 2e = Mn(s)

L’équation est donc :

2 Mn?* (aq) + 2 H.0 0= 2 Mn s + 02 @+ 4 H" aq)
c.0=IxAt=1000x1x3600=23,60x10°C

0 3,60x10°
e T F"
d. On a n,- = 2nwn

37,3
donc mwn = — X 54,9 =1,02 x 10° g = 1,02 kg.

e. La réaction parasite est traduite par I'une des
demi-équations qu’on a rejetée, par exemple :

2H @ +2€ =Hxg

Cette réaction consomme une partie de la quantité
de matiére d’électrons, la quantité de matiére, donc
la masse de manganése déposée est donc inférieure
a celle prévue et il y a production parasite de
dihydrogéne.

etn
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fMa. Al + 3 & = Al
b.3C+60% @+ 4 A ey 3C02
c. D’aprés la relation donnée :

I =0,80 x 4 500 = 3,6 x 10° A pour une paire
d’électrode donc, au total, lo = 20/ = 7,2 x 10* A

La demi-équation de formation de I'aluminium donne :

+ 4 Al (s)

3m
Ng- = 3Na=—.
Ma
De plus :
3mF
Q=nF=— et Q=IxAt=n,F= 3nAlQm—3_Qm
Ma
6
4 1,0 x 10
3x0Q xZ  3x9,65x10% x ="
donc At =———M = 20
I20 7,2x10

At=1,49x10°s=41,4h

m a. L’ion chlorure, responsable de |’oxydation du

fer dans la premiére réaction, est régénéré dans la
deuxieme. Le dioxygene réactif dans la deuxiéme
équation est apporté par I'air atmosphérique. La
désagrégation du fer est donc inexorable.

b. Il faut donc éliminer I'ion chlorure présent dans
I’eau de mer qui baigne le vestige. On peut procéder

a une électrolyse forgant la réaction :

2 Cl (aq) = Clx © t 2e

On place la piéce baignant dans I'eau de mer dans la
cuve d’un électrolyseur a électrodes de graphite, ily a :
réduction a la cathode : 2 H20) + 2 e = Hag) + 2 HO (aq)
et oxydation a I'anode : 2Cl @y =Clhg+2e

Exercice 42 corrigé a I'adresse hatier-clic.fr/pct252

EE * On a oxydation de I'or a I’anode a purifier :
Au (s) = Au® (aq) anode T+ 3e

et réduction des ions Au®* aq & la cathode :

Audt (aq) cathode + 3e = AU

e Pour chaque tonne de boue, ona0,3gdora
purifier donc, globalement, la masse d’or a purifier
vautm=1,74 x 10°x 0,3 g=5,2 x 10° g.

e L’or étant pur a 98,5 %, la masse d’or pur vaut :
maw=5,2x10°x0,985=5,1x10°¢g

¢ On en déduit la quantité de matiére d’or :

e L’équation étant Au ) = Au®@q + 3 €7, la quantité
de matiére d’électrons échangés vaut :

Ne- = 3nau =7,8 x 10° mol

¢ La quantité d’électricité correspondante vaut :
Q=nysxF=7,8x10%x9,65x10*=7,5x10%C
e La durée de I'électrolyse est :

At = 2 semaines = 14 j = 14 x 24 x 3 600
At=1,21 x 10% s

L’intensité du courant vaut :

0 7,5x10°8
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I¥1 1. La réaction s’éctit : 2 H*@q + 2 € — Hz g
La quantité de matiére d’électrons échangés vaut
donc ng- = 2ny, .

On en déduit que Q=1 x At=n, X F d'ol:

_nexF _2nH,F 2x5,0x10° x 96 500
oAt T At 24 x 3 600

2. L’énergie électrique est convertie en énergie
chimique au sein du dihydrogéne, puis restituée sous
forme électrique dans la pile a combustible de
I"automobile.

I

=1,1x10*A

15 1.1. On a oxydation & I’anode formée de la
plaque de zinc : cette anode (dite « soluble ») se
désagrege et produit des ions zinc (ll) dans la
solution : N =2n%* @q + 2 €

Il'y a réduction a la cathode, le zinc solide se dépose
ala surface de la lame de fer: Zn% gy +2 e =7Zny
1.2. Le fer n’est pas attaqué, les ions Fe?
éventuellement formés oxydent Zn pour reformer Fe
et Zn? @q. Le zinc se comporte comme une anode
sacrificielle.

2.1. En notant S I'aire de la plaque et p la masse
volumique de I'or, on a m = pSe.

2.2. L’or étant inoxydable, c’est le fer qui s’oxyde. La
corrosion se fait sous la couche d’or (on parle de
corrosion perforante), et peut détruire la plaque de
fer de facon invisible.
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Théme 1 e Constitution et transformations de la matiére

I3 1. A. Faux. Il y a réduction du chrome a la

cathode : Cr¥* g + 3 e =Cry
oo _mer 1,04
B. Vrai. ner = Mo~ 52 0,020 mol

C. Faux. Il y a z = 3 électrons échangés dans la demi-
réaction donc Q = 3Fnc:.

D. Faux.At=7=T=GOOs

2. A. Vrai. Le gaz est le dihydrogéne et la coloration
jaune est celle du diiode.

B. Faux. Il y a réduction a la cathode :

2 H30" g+ 2€ =Hog+ 2 H0y

D. Vrai. La quantité de matiére de Hz0" (zq)
consommeée vaut nc = n.- = 3,6 mmol.

La quantité initiale vaut ni = 0,05 x 200 = 10 mmol.
Il en reste donc n = ni — nc = 6,4 mmol.

Donc sa concentration finale vaut :

+1, — ﬂ — —2 .11
[H30*)s = 500 — 3,2 x 1072 mol-L
On en déduit :

pH = —log(3,2 x 10°2) = —log(3,2) — log(102)
pH=-050+2=1,5
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