Série-Chapitre 04 - Evolution spontanée - Corrigée

—aom )
1.AetB; 2. AetC;3. AetC;4. BetC;5.B;6.B;7. BetC;8.A;9. BetC;10.B;11.B.

Préparer une suspension de sulfate de baryum

1.Sachantque [Ba®*];=[SO3 ];=0, le quotient de réaction a 'état initial est égal a:
[Ba"'*]i X [50:‘;' ]
Qr’,'r = — l=0
(<)
A 25 °C, le systéeme évolue dans le sens direct de I'équation de la réaction car
Q, ; < K. Du sulfate de baryum se dissout.

2. L'avancement final est égal a :
x=[Ba**];xV=1,1%x10"mol-L"' x2,0L=2,2x 10> mol
m e 5,08
M(BaSO,) 2334 g -mol”’

X _2,2x10">mol
X 21x10"2mol

T < 1:la transformation n’est pas totale.

. -2
L'avancement maximal est: x, = =2,1%10"" mol

Le taux d’avancement est : T = =1,0x102



Une pile saline utilisable pour observer les étoiles ?

1. L’électrode de carbone graphite est la borne positive de la pile car elle a été
branchée a la borne COM du voltmeétre et la tension mesurée est négative.

Les électrons circulent donc de I'électrode de zinc vers 'électrode de carbone.

L’électrode de zinc fournit les électrons au circuit extérieur, le zinc s'oxyde.
L’équation de la réaction électrochimique s'écrit :

Zn(s) — Zn**(aq)+2e"
A I'électrode de carbone graphite, les électrons arrivent et sont captés par le

dioxyde de manganese MnQ, (s) qui est réduit. L’équation de la réaction élec-
trochimique s’écrit : MnQO, (s) + H" (aq) + 1 e” — MnO,H(s)

En combinant les deux équations des réactions électrochimiques, I’équation de
la réaction de fonctionnement de la pile s'écrit :
Zn(s) > Zn*(aq)+2e"
MnOQ, (s) +H"(aq) + 1 e*— MnO,H(s) (x2)
Zn (s)+2 MnO,(s)+ 2 H*(aq) = Zn?*(aq) + 2 MnO,H (s)

2. Les quantités initiales de réactifs sont :
Z 3,5
n(Zn)= min) &
M(Zn) 65,4 g.mol™

L) N ) Y R S
M(MnO,) 86,9 gmol’ B2} R {MO,)
i 2

Le dioxyde de manganése MnQ, (s) est le réactif limitant car - - - = ,

=5,4%x1072 mol

et n(MnO, )=

D’apreés I'équation de la réaction électrochimique :

MnO,(s)+H"(aq) + e —= MnO,H(s), on an(e”),,,, =ni(MnQO,).

Donc Qpa =M€ )max X NaX e=n(MnO,) XN, Xe

Q=56 X102 mol X 6,02 X102 mol™' x1,6 x 1077 C=5,4x10°C

3
s0itQ,., = 54x10° C x 1 Ah
3600C

3. Q. < Q, donc les astronomes amateurs ne peuvent pas alimenter la résis-
tance chauffante avec une unique pile saline.

donc Q= 1,5 Ah.



@ Caractériser une transformation

1. Ag* (aq) + Fe* (aq) = Ag (s) + Fe*" (aq)

2. Apres chaque ajout de sulfate de fer (Il), de I'argent Ag (s)
et ions fer (Ill) se forment. Les quantités de matiere des réactifs
Ag* (aq) et Fe?" (aq) varient mais aucune ne s'annule. On en déduit
donc que la transformation n’est donc pas totale.

(5) Déterminer un taux d’avancement final

1. Lasolution se colore en bleue, des ions cuivre (I1) Cu?* (aq) se
sont formés. Par ailleurs, de I'argent Ag (s) se dépose sur le cuivre.
L’équation s’écrit :
Cu (s)+2Agt(aq) = Cu?" (aq)+ 2 Ag (s)
2. * l'absorbance A de la solution obtenue est égale a 0,47. En
reportant sur la courbe d’étalonnage, on détermine la concentra-
tion des ions cuivre (Il) Cu?* (aq) soit [Cu?*]=3,7x 102 mol - L.
e La quantité n(Cu) de cuivre formé est égale :
n(Cu)=[Cu?*] x V=3,7 x 10~ mol.
L'avancement final vaut : x, = 3,7 X 10~ mol
e Les quantités initiales respectives n(Ag*) et n(Cu) d'ions argent
et de cuivre sont :

n(Ag") =[Ag]x V=7,5x10">mol et

m(Cu
Cu)= =7,8 %1072 mol.
n(Cu) M(Ca) mo
n( Ag*
Ona n((;u) > ( 2g ) donclesions Ag* correspondent au réactif

limitant. La quantité d’ions cuivre (I1) maximale est donc égale a

+
(Tg) soitunavancement maximalx,, =3,7 X1 073 mol. Le taux

. X .
d’avancement T s’exprime par T =—— = 1. La transformation
X

est donc totale. max

@ Calculer un taux d’avancement final
1.  Masse d'acide éthanoique apporté :
m=dxV,xp,,=100mLx1,05x1g-mL'=1,05g.

* Quantité d’acide éthanoique apportée :
m _ 1,05¢g

M 60,0 g-mol”’
L’eau est en large exceés, donc I'avancement maximal correspond
a la quantité d’acide éthanoique apporté, soitx__ = 17,5 mmol.
2. Le pH est égala 3,1 donc:
[H,0%]=[CH,CO,]=10"P"=7,9x10"* mol-L™".

X
Or [H,0%] = 7‘ donc x; = [H,0] x V= 0,40 mmol.

=17,5 mmol.

X
3. Letaux d’avancement final T est égal a—'—=2,3 %. La trans-
formation n’est donc pas totale. Vima

(7] Exprimer un quotient de réaction
+ _2 +2 4
1.Qr1:[Pb2]x[HO] «Q _[Po* ] x[HO" ]

r2 6
() (<)
2. (2)=(1)x2etQ,,=Q % L'expression du quotient de réaction
dépend donc de I'écriture de I'équation de la réaction.

© Lier équation et quotient de réaction
+]2 + _72
L , [ Jx[Ho]
[Cu”] X c° (co )3

(91 Prévoir le sens d'évolution spontanée
1. L'équation s’écrit :
Sn (s) + Pb?* (aq) = Sn?* (aq) + Pb (s)
Sn¥t |
Qri: [ 2+:'l: . >
* [Pb ]i 1,0x10"

3. Qr,i < K donc le systeme évolue dans le sens direct de I'équation
soit la formation d’ions étain (1) Sn** (aq) et plomb solide Pb (s).
4. A l'état final, la concentration en ions étain (11) est telle que
[Sn**] =2,5 x 107 mol-L~". Il s’est donc formé une quantité
n(Sn?*) d'ions étain (Il) égale a :

n(Sn?*) =[Sn%]x V=5,0x 107> mol.

La quantité nréagi(Pb‘Z*) d’ions plomb (II) qui a réagi est :

N gagi(PD*") = 5,0 % 10~° mol.

La quantité n(Pb?*) finale d'ions plomb (Il) correspond a :
ng(Pb?) = [PbX];x V —n . (Pb*)=1,5%x10"* mol.

La concentration finale en ions plomb (I1) est telle que :

ne (Pb“)
[Pb#] = —v = 7,5x103 mol-L.

5] 2sx10 g

Qr,f_ =3

[sz"]f 7,5x102 3

Le quotient de réaction a |’état final est égal a la valeur de la
constante d’équilibre. Le systéme a donc atteint un état d’équilibre.

(D Evaluer une constante d’équilibre
1. Calcul des quantités de matiére et des concentrations des
différentes espéces

lons Fe** (aq) Fe?* (aq)
Fe(NO,),, 9H,0 FeSO,,7H,O
. -1 3/3 2 41 2
ﬁ"oi‘gt “:glle)nfff"‘ M=241,9+9x18 | M=1519+7x 18
P =4039g-mol' | =277,9g-mol'
Quantité n, (mol) 3,00x 1073 3,13x 1073
Concentration initiale
-2 -2
M (mol- L) 1,20% 10 1,25%10
v
lons Ag' (aq)
o AgNO
-mol-! : 3
M (g-mol™") du sel dont provient I'ion M=169,9 g mol "
Quantité n, (mol) 3,77 %1073
Concentration initiale % (mol - L") 1,51x 1072
Ag™| x|Fe’™ |
LA x{re] =1,57 X102

i [Fey':'i X c°®

2. Si la masse d'argent diminue au cours de la transformation,
c'est donc que la transformation évolue dans le sens direct de
I'équation, donc Q, ; < K soit 1,57 x 102 <K.
3. On calcule les concentrations des espéces :

lons Fe** (aq) | Fe**(aq) | Ag'(aq)

Concentration initiale

GV (mol-L-) 3,0x1075 | 2,5%10°2 | 2,0x 103
V.

tot
[g" ] x[Fe”)
R e 1,67.
i
4. Puisque de |'argent solide Ag (s) se forme, c’est donc que la

transformation évolue dans le sens indirect de I'équation, donc
Q,, > KsoitK < 1,67. Onen déduit: 1,57 x 1072 <K < 1,67.

Q




(15) Déterminer la capacité électrique d'une pile

1. * Lesions argent (|) sont réduits, donc les électrons arrivent
et sont captés par les ions argent (I) au niveau de I'électrode
d'argent qui joue donc le réle de la borne positive. L'équation de
la réaction électrochimique s’écrit :

Ag" (aq) +e” — Ag (s)
e | 'électrode de nickel Ni (s) fournit les électrons au circuit exté-
rieur, le nickel s'oxyde. L'équation de la réaction électrochimique
s'écrit :

Ni (s) = Ni%* (aq) + 2e-
* En combinant les deux équations des réactions électrochimiques,
I’équation de la réaction de fonctionnement de la pile s’écrit :

Ni (s)+ 2 Ag* (aq) — Ni?* (aq) + 2 Ag (s)

2. Les quantités initiales de réactifs sont :
m(Ni) 25¢g
M(Ni) 58,7 g-mc:-l"I
etn, (Ag+) = [Ag+] xV = 5,0x10"> mol

n.(Ni) = = 4,3%x 10" mol

Les ions argent (l) correspondent au réactif limitant car
n (Ni) S (Ag")
1 2

D’aprés I’équation de la réaction électrochimique :
Ag*(aq)+e — Ag(s),

soit n(e_)max = ni(Ag+)

doncQ__ =n(e) XN, xe=n(Ag")xN,xe =48x10C.

*




