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Demi-équation électronique Wion d'oxydoréduction
Réduction . Exemple:
2% AL(s) = A+ (aq)+3e}T;ansfen
Oxydant ) Réducteur b ,
accepteur e~ Ox+ne~ T2 Red 4o oure 3x CQu¥@g)+2e o Culs) délectrons
. Oxydation 2A((s)+3Cu?(ag) — 2A(3* (ag)+3Culs)




Transformation non totale

~

Fe*'(aq) + Ag'(aq)
= Fe*' (aq) +Ag(s)

Composition a l'état initial

M A HR3 MAg

Composition lorsque le systeme

M et WA EFe3+ M Ag

> La transformation est non totale :
les réactifs et les produits coexistent.
L'état final correspond & un état

d’équilibre.
. =
| « Bon usage » de la fléche :
i Transformation Symbole
i imple fleche
totaleouquasi- | ihe e
totale x; = X, a dOubl_e) pointe
double fleche
i asimple pointe
Xg < Ry -

Equation

d'oxydoréduction
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p Equilibre dynamique

~N

[ Vaisp(Fe2*) ; Vppp(Fe2t)

M"’P(Fezﬂ = Vapp(Fe?*)
Temps t

\—V—J

Equilibre dynamique
> La transformation est modélisée par
deux réactions opposées. L'équation
s'écrit : Fe?* (aq) + Ag* (aq)

= Fe*(aq) +Ag(s)
A I'état d'équilibre dynamique,
la vitesse de disparition de Fe?', est

égale a la vitesse d'apparition de Fe?'.

o La transformation non totale

a. Définition
® Comparer l'avancement final x; et I'avancement maximal x,,,,, permet
de distinguer les transformations totales et non totales.

Dans le cas d’une transformation non totale, a I'état final :
- les quantités des especes ne varient plus;

- tous les réactifs et tous les produits coexistent.

L'état final est appelé état d’équilibre chimique.

# Lors d’une transformation non totale, les réactifs réagissent entre eux
pour former les produits, et simultanément les produits réagissent pour
former les réactifs.

Une transformation non totale est modélisée par deux réactions oppo-
sées I'une de I"autre. L’équation s’écritalors:aA+bB+=cC+dD

Exemple : La transformation décrite dans le doc. Y est non totale.
Fe** (aq) + Ag*(aq) — Fe**(aq) + Ag(s)

Fe2*(aq) + Ag* (aq) Fe¥*(aq) +Ag (s)

i

Fe** (aq) + Ag(s) - Fe**(aq) + Ag" (aq)
Elle est modélisée par deux réactions opposées. L'équation s'écrit :
Fe®"(aq) +Ag" (aq) = Fe™" (aq) + Ag(s).

b. Notion d’équilibre dynamique

* A I’échelle microscopique, lorsque I'état d’équilibre est atteint, les
nombres moyens de chocs efficaces, par unité de temps, entre entités
réactives d’une part et entre entités produites d’autre part sont égaux.

= A I'échelle macroscopique, I'état du systéme a I'équilibre semble ne plus
évoluer car la vitesse d’apparition de toute espéce chimique intervenant
dans I'équation de la réaction est égale a sa vitesse de disparition (doc. [7).

Un état d’équilibre chimique est qualifié d’équilibre dynamique.

¢. Taux d'avancement final

Le taux d’avancement final d’une réaction, noté 1 (tau), est le quotient
de I'avancement final par |’avancement maximal :

— X a—

e :
sans unité T= Sen mol

Xnax 4—

Le taux d’avancement peut s’exprimer en pourcent.

Le taux d’avancement final T d’une réaction a pour valeur :
-1=1, si la transformation est totale (x;=x,,.,) ;
-0 <1 <1, sila transformation est non totale (x; < x,,.)-

Exemple
Dans la transformation décrite dans le doc. € : n,(Fe*") = n(Ag")=1,0 mol,
doncx,,,, = 1,0 mol.

A I'état d'équilibre : n(Fe*") =n(Ag) = 0,6 mol, donc x; =0,60 mol.

o S 0,60 '
Le taux d’avancement final de laréaction est égala: t= A0 = (0,60 =60 %.



| Pour simplifier I'expression du

quotient de réaction Q , il arrive
d'omettre la concentration standard
c® et d'écrire :
o - lexIpt
[A]" x[8F

Q, est cependant sans dimension.

| L'eau n'est pas toujours le solvant,

Lors de synthese en chimie organique,
elle peut, en effet, jouer le role de
réactif ou de produit, elle figure alors
dans l'expression du Q,.

| » Si la constante d'équilibre est trés

grande, K > 104, la transformation est
considérée comme totale.

* Si la disparition d'un réactif
intervient alors que la valeur du
quotient de réaction Q, n’'a pas atteint
K, la réaction est totale.

Tableau
d'avancement
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[Ag*],=50%10" mol L
[Fez‘]j =1,0%10"" mol-L"’
[Fe3*],= 5,0 10 mol - L""

>Q,; <K=3,2:le systéme évolue
dans le sens direct: des particules
d'argent Ag(s) se forment, la solution
est trouble.

p Sens d’évolution
\

\ J

a L’évolution spontanée d’'un systéme

a. Quotient de réaction Q.

¢ Le quotient de réaction Q, est une grandeur sans unité qui caractérise
le systéme chimique dans un état donné.

Pour une réaction chimique en solution aqueuse d’équation :
aA(aq)+b B(aq) =c C(aq)+d D(aq)
Le quotient de réaction Q, s'écrit dans un état donné du systeme :

: . _ o
[[_cl]‘ X(HT [C] et [D] : concentrations des produits en mol - L

¢ etd : nombres steechiométriques associés aux produits

o

c

o

C

Q=

= 7 [A] et [B] : concentrations des réactifs en mol+ L™
[[_A]] % ([B]] a eth : nombres steechiométriques associés aux reactifs
a o

c c avec ¢®=1mol-L™?

* Par convention, I'eay, solvant, n’intervient pas dans Iécriture du quotient

de réaction méme si elle figure dans I'équation de la réaction. Il en estde
méme pour une espece solide non miscible.

Exemple : Le quotient de réaction Q, associé a I'équation est :
S,0% (aq) +2 H;0% (aq) = S(s) + SO, (aq) + 3 H,O ()

1
[502] Le soufre solide, 5(s), et I'eau H,O ()
311 T3 solvant n’interviennent pas dans
[5203 ] X[Hso J I'expression du Q..

Q:

b. Constante d’équilibre K

A I'état d’équilibre, le quotient de réaction Q, 4, associé a une équation
de réaction estindépendant de la composition initiale du systéme. Cette
grandeur ne dépend que de la température ; elle est appelée constante
d’équilibre et elle est notée K :

K=Q,

¢. Prévisiondusensde 'évolution spontanée

® Tout systeme chimique, hors équilibre, évolue spontanément vers un
état d’équilibre.

* A une température donnée, la comparaison du quotient de réaction

dans Iétat initial Q, ; a la constante d’équilibre K permet de prévoir le sens
d’évolution spontanée du systeme.

sens direct
aA(aq)+bB(aq) ——= c¢C(aq)+dD(aq)
SEMNS inverse
Qr,i<K K Qr.r>K Qri
+

Evolution dans le sens
direct de I'équation

Evolution dans le sens
inverse de l'équation

Exemple : Pour la réaction d'équation : Fe** (aq) + Ag"(aq) = Fe*" (aq) + Ag(s),
la constante d'équilibre 225 °Cvaut K= 3,2,
Le quotient de réaction dans I'état initial Q, du systéme décrit dans le doc. (@ est :

Fe3* | x ¢ 4 Evolution dans
Q. = [ * ]i % - 5,0x10 —010 <K le sens direct

" [re ] x[Ag'] ©1,0x1072x5,0x 107" ?E:)’équation

3
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Transfert spontané d'électrons
e' Circuit
! _—

® E+0

> Transfert direct .
Transfert par un circuit extérieur @

8 7

| Sidansun couple, le réducteur
n'est pas métallique, pour assurer
la conduction électrique et former
une demi-pile, une électrode inerte
(en platine ou en carbone), doit étre
ajoutée.

Cu* (aq)*

zn2+ [aq)*
* solution contenant des ions
Tension affichée Electrode reliée
sur le voltmétre alabomeV
. duvoltmétre
positive positive ‘
négative négative ‘

» La mesure de la tension a vide
permet de déterminer la polarité
de la pile. Ici I'électrode de zinc
est laborne (©.

.

| Les porteurs de chargesont :

~ des électrons dans les parties
métalliques ;
— des ions dans les solutions.

"'\

9 Le transfert spontané d’électrons

a. Réaction d’'oxydo-réduction

@ Une transformation spontanée modélisée par une réaction d'oxydo-
réduction s’accompagne d'un transfert d’électrons :

— direct si l'oxydant et le réducteur sont en contact (schéma (:(2)) ;

- par un circuit extérieur si les réactifs ne sont pas en contact. Le systéme
se comporte alors comme un générateur ou une pile (schéma [21(b)).

b. Constitution d'une pile

® Une pile est constituée de deux compartiments distincts, appelés
demi-piles, contenant chacun un couple oxydant-réducteur, générale-
ment du type M"* (aq) / M(s). Les deux compartiments sont reliés par
un pont salin. La plaque métallique M (s) est appelée électrode (inro).

® Une pile convertit I'énergie chimique en énergie électrique.

¢. Fonctionnement d’'une pile

® La mesure de la tension aux bornes de la pile permet d’en déterminer
la polarité (doc. (7). Cette tension est appelée tension a vide.

* A I'extérieur de la pile, le Sens de circulation du courant /
courant électrique est un dépla- ’
cement d’ensemble des électrons
qui circulent de la borne négative Pl
vers la borne positive. Dans les i Meitiade
solutions, la conduction électrique oo li

est assurée par les ions. Le sens | GEACCENEETEN
conventionnel du courant est | linsmeaanadl Pont KRS ndi
g

inverse de celui des électrons.

A la borne négative, des électrons sont cédés par le réducteur métal-
lique : la réaction électrochimique est une oxydation.

Alaborne positive, des électrons sont captés par I’oxydant : la réaction
électrochimique est une réduction.

® L’équation de la réaction de fonctionnement de la pile est établie en
combinant les deux réactions électrochimiques aux électrodes.

Exemple : La pile Daniell

u=11v Uso
com Borne ®: électrode de cuivre

Borne (): électrode de zinc

Zn* (aq) +50. (aq) | =} Cu* (aq) + 5O} (aq)

Gain d'électrons
Cu** (aq) + 2e- = Cu (s) (réduction)

Perte d'électrons
Zn (s) = Zn* (aq) + 2e (oxydation)
L'équation de la réaction de fonctionnement de la pile s'écrit :
Zn(s)+ Cu*'(aq) = Zn** (aq) + Cu(s)
A 25 °C, la constante d'équilibre associée a |'équation est K = 10, La transfor-
mation est considérée comme totale.
4




Déplacement des porteurs
de charge dans le pont salin
Pont salin
NH; +NO, !
NH,

4

!

T Parois
r {1 du —» SO, |
Zn* +50; | bécher [gu*+50-

> Les ions ammonium NH; se
déplacent dans le sens conventionnel
du courant et les ions nitrate NO5
dans le sens inverse.

N

| Il ne faut pas confondre le quotient

de réaction, noté Q, et sans
dimension, avec la capacité électrique
d’une pile, notée Q,,,,, et exprimée

en coulomb C

ABLE 900mAh

La capacute des piles ou accumulateurs

trouvés dans le commerce s'exprime

enmAh car Q,,,,, est fonction de la

durée At et de l'intensité du courant |

délivré :

Qen mﬁ—:%”“'xm‘\me"h
’{ len mA

n Capacité électrique d’une pile

n,(Zn)=039mol  n (Cu)=0,39 mol
n,(Zn**) = 0,050 mol n,(Cu®) =0,050 mol

Equation de fonctionnement :

Zn(s) + Cu** (aq) — Zn**(aq) + Cu(s)
K =10%7 = Transformation totale

La capacité électrique Q.. est égale
19,6x10°C.

d. Role du pont salin

Le pont salin contient généralement une solution aqueuse ionique gélifiée.
Il relie les deux demi-piles et a pour fonction :

— de fermer le circuit pour assurer la circulation du courant ;

- d’assurer la neutralité électrique des solutions (doc. {).

e. Caractéristique d'une pile

® Une pile qui débite est un systéeme hors état d’équilibre : Q, #K.
® Une pile « usée », qui ne débite pas de courant est un systéme a I’état
d’équilibre : Q, =K.
* Pour adapter la pile a I'usage souhaitg, il convient d’évaluer sa capacité
électrique Q.-

La capacité électrique d’une pile est la charge électrique maximale que
la pile peut débiter durant toute sa durée de vie :

Constante d'Avogadro
en mol™!
N, = 6,02 x 10%* mol"

Quantité maximale
d'électrons échangésenmol
4 =

Capacité : - V & e
de la pile ~ *
es ca:)!;ll;mb C anax = n(e—)mu X NA Xe Charge élémentaire en C

e=1,6x10""7C

¢ La quantité maximale n(e”),,., d’électrons échangés se détermine a partir
de la quantité du réactif limitant.
Exemple : D'aprés I'équation de la réaction électrochimique du réactif limitant
(doc. @) : Cu?'(aq) + 26~ — Cu(s),
nie)
Qrnax =2 X 0,050 mol x 6,02 x 102

-=n(Cu®) doncQ,,, =n(e’)

s Ymax X NaXe=2xn(Cu’) X Nyx e

'%1,6x10°?C=9,6x10°C

f. Les oxydants et les réducteurs usuels

@ Pour optimiser les piles, il convient de choisir comme électrode des
métaux trés réducteurs cédant facilement des électrons.

@ Les métaux dont les éléments appartiennent aux colonnes 1 et 2 (blocs)
du tableau périodique sont trés réducteurs, car ils perdent trés facilement
1 ou 2 électrons pour atteindre la configuration électronique de valence
d’un gaz noble.
Exemple : Les piles au lithium Li(s) ont des propriétés rerarquables : grande
capacité électrique, tension a vide élevée.
* Le dihydrogeéne H,(g) ou les autres métaux (zinc, etc.) sont aussi de
bons réducteurs.

® Un bon oxydant est une espéce chimique capable de capter facilement
des électrons.

Quelques oxydants a connaitre :

Espéce oxydante _ Nom de |'espéce | Milieu
0,(g) Dioxygene . Air
CtO(aq) lon hypochlorite Eau de Javel
Ct, (g) Dichlore _
. Acide a_sgorbique | Vitamine C Agrumes

5
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8 Latransformation non totale

Transformation totale Transformation non totale

Xp= X Ou T=1

aA(aq)+bB(aq)—c C(aq) +d D(aq)

Xe<Xpy Ou 0<1T<1

sens direct

aA(aq)+bB(ag) === cC(ag)+dD(aq)

sens inverse

A 4

JED Lévolution spontanée d'unsysteme T

Hors état d'équilibre
K
Systéeme chimique i o .
Evolution vers un état d’équilibre :
aA(aq)+bB(aq)=cC(aq) +d D(aq) sens direct
aA(aq)+bB(aq) =—= cC(aq)+dD(aq)
* Quotient de réaction Q, (sans unité) : .
([c]]f ([D]]‘* Q, <K K _ Q.>k q,
e | e —4 $ 2 I
c c 5
¢ “ b Evolution dans le sens Evolution dans le sens
([il] X[M] direct de l'équation inverse de I'équation
o < . ¥
* Constante d'équilibre K (sans unite) :K=Q, ¢
8 >
|

B Le transfert spontané d’électrons —

Fonctionnement d'une pile

1. Le signe de la tension lue indique |a polarité de la pile.
2. Dans le circuit extérieur a la pile, les électrons circulent de la
borne © a la borne @. Le sens conventionnel du courant est
@ inverse.
Cu(s)i 3.Bome®® :gain d'électrons, donc réduction.
Bome © : perte d'électrons, donc oxydation.
4. Capacité électrique Q,..., :
Qurax=1(€ )max XNy X
{1 Y )

24 : 2 K mol mofl_1 C
............. e | ) 5. Le pont salin assure la neutralité des solutions et ferme le circuit.

Réducteurs usuels

Oxydants usuels

* Métaux 5 2 : : :
Exemples : métaux du blocs, tel que le lithium Li(s). !)mxygene 02, (8); d|c_hlore s eieascarbios;
« Dihydrogéne H, (g). ion hypochlorite C(O™ (aq).




