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[-Transformations spontanées:

1)Rappel:
Une transformation spontanée est une transformation qui se produit sans aucune intervention extérieure.

2)Transformation spontanée entre le cuivre métal et le dibrome en solution agueuse :
On mélange dans un tube & essaie la tornure de cuivre (Cu) et une solution de dibrome Br, de concentration 10”mol/L.
La solution initiale est rouge-orange (couleur du dibrome en solution).
On constate: - la disparition de la coloration du dibrome Br,
-la dispatition du métal cuivre .
-la solution se colore progressivement en bleu ( cette coloration est due & l'apparition des ions Cu®").

Une réaction d’oxydo-réduction s’est pﬁ?duite spontanément entre Cu (s et Br 5 avec formation des ions Cu® g et Br™ ).

Equation de la réaction: Cust Bry & Ca** + 2 Br~ La constante d'équilibre associée 425°C est: K=1,2.10%
B g (2 fea) fag)
Bro|° x|Cu® | - . :
[ ][B [] ]' = 1072 =0 donc: Q,; <K  Laréaction est spontanée dans le sens direct.
r :

Ona:K>>10* donc cette réaction spontanée est totale dans le sens direct.
Cr+ By, —= Cut+ 2 8r”

(5] g [eg) [ag]
Remarqgue :
Que se passera t-il si on mélange initialement les ions Cu®* et les ions Br™ ?
. . . 1 _
La réaction qui peut se produire : Cu®*+2Br~ —Cu+Br, sa constante déquilibre : K'=—=83.10% ~0
(aq) @) ) (ag) K
[Br.] . \ , , |
ona: Q,; = 5 T = 0 donc: Q,; = K" lesysteme ne peut pas évoluer spontanément dans le sens direct.
’ [Br‘]i x [Cu +]i

Pour obliger cette réaction a évoluer dans le sens direct on doit amener de I'énergie électrique au systeme
contenant les ion Cu®" et les ions Br’, donc on doit réaliser I'électrolyse d*une solution de bromure de cuivre
qui est une transformation forcée.

° /4

[I-Transformations forcé€es:

1)Définition:
Une transformation forcée est une transformation qui se déroule dans le sens opposée a I'évolution spontanée.
L'électrolyse est un exemple d'une transformation forcée.
2) Exemple d'une transformation forcée :électrolyse d'une solution de bromure de cuivre (Cu”**+2Br):
On remplit un tube en U avec une solution de bromure de cuivre (Cu*+2Br) et on réalise le montage suivant en utilisant deux
électrodes de graphite.

e - 'F?+ I
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cathn:udal atiode

dépdt de cuivre 1

appartion de Brg

solution de bromure de cuivre_/
(Cudr+2Bt)
Pour une tension supérieure a 1,2V on constate la formation d un dépot de cuivre sur la cathode et formation du dibrome Br,

au voisinage de I'anode.
L'électrode liée au pdle positif du générateur s'appelle I'anode et celle liée au pble négatif s'appelle la cathode.

L'électrode L'anode La cathode
Cas de la pile Pble négatif | Pble positif
Cas de I'électrolyse Pble positif Pble négatif

3) Interprétation:
Pendant I'électrolyse , le courant électrique passe de I'anode (pole positif) vers la cathode (pdle négatif) et les électrons
circulent dans le sens contraire.

Au voisinage de I'anode se produit I'oxydation des ions Br™ selon la demi-équation suivante: 2 Br~ —Br,+2e”
@)~ (aq)

Au voisinage de la cathode se produit la réduction des ions Cu®* selon la demi-équation suivante: Cu?* +2e~ —Cu
(aq) )
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4) ConcIu.!;all.?%ié#e‘r@ﬁoﬁt&&%%rmaﬁit&i}emg!s!?éﬂe systéme peut évoluer

dans le sens contraire de celui de la transformation spontanée : cette transformation forcée s'appelle I'électrolyse.

IM-Autres exemples d'électrolyses:

1) Electrolyse d'une solution de chlorure de sodium:

a)Expérience:
On réalise I'électrolyse d'une solution de chlorure de sodium (Na*+ClI").
e,@ 1
|

cathode

anode

l'indige initialement bleu

la phénole phtaléine prend — _
se décolore en présence de dichlore

une couleur rose

solutinn de chlorre de sodium
(Mar+Cl)
L'expérience montre qu'il y'a dégagement du dichlore Cl, au voisinage de I'anode et dégagement du dihydrogéne H, et formation
des ions hydroxydes HO™ au voisinage de la cathode.
b)Interprétation:

Les espéces chimiques qui existent dans la solution sont : H,O , ClI", Na" , plus le graphite (qui ne réagit pas) et ses espéces
appartiennent aux couples suivants : CL,/CI" , Na*/Na , H,O/H, et O,/H,0
-Au voisinage de I'anode : il y'a oxydation : ( C'est le réducteur qui subit I'oxydation)
Parmi les espéces présentes dans I'électrolyseur on a deux réducteurs H,O et CI” appartenant aux couples CIl/CI" et O,/H,0O
Les oxydations susceptibles de se produire au voisinage de I'anode sont:

201 S0+ 207 (1)
fag) ig]

DHOS O 4+4H 4427 (2)
(3 gy len)

-Au voisinage de la cathode : il y'a réduction : (C'est I'oxydant qui subit la réduction)
Parmi les espéces présentes dans I'électrolyseur on a deux oxydant H,O et Na'appartenant aux couples : H,O/H, et Na'/Na
Les oxydations susceptibles de se produire au voisinage de la cathode sont:

Na*+e~ S Na (1)

[ ag) (5]

DH,O +20° 5 Ho+ 2HOT (2)
{3} (£} {eg)

-Expérimentalement, on obtient dégagement du dichlore au voisinage I'anode et dégagement du dihydrogéne au voisinage de la
cathode.
Donc les réactions qui se produisent effectivement sont:

- Au voisinage de I'anode : 2CI7—=Cl, +2e”
-Au voisinage de la cathode : 2H,0+2e"— H, +2HO"
L'équation bilan de cette électrolyse est : 2CI"+2H,0 > Cl,+H,+2HO"
(@) 0) (© () (@)
c¢)_Conclusion:
eEn général dans I'électrolyse, a partir du sens du courant électrique on identifie I'anode et la cathode.
e Ensuite a partir des especes chimiques qui existent dans la cuve a électrolyse, on écrit toutes les oxydations susceptibles de se
produire au voisinage de I'anode et toutes les réductions susceptibles de se produire au voisinage de la cathode(Tout en tenant
compte de I'eau qui est toujours solvant et des électrodes qui peuvent parfois participer a ses réactions),
e Enfin l'analyse des produits formés permet de connaitre les demi-réactions qui se produisent effectivement a chaque électrode.
2) Electrolyse a anode soluble:
a)Intérét de I’électrolyse a anode soluble:
On rencontre ce type d'électrolyse si I'anode est constituée d'un métal M et la solution électrolytique contient les
ions M™ de ce méme métal (qui constitue I'anode).

-Le métal de I'anode s'oxyde selon la demi-équation : I(\/I) - I\{I m)* +me”
S aq

-Le métal M se dépose sur la cathode par réduction des ions M™ selon la demi-équation: I\{I m)+ +me — M
aq s
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Le bilan de la réaction est nul et cette électrolyse commence a partir de OV.
L’intérét de cette électrolyse est le transfert du métal de I'anode vers la cathode ( On I’utilise pour la réalisation de dépét de
métal sur un support métallique ou pour la purification des métaux).

Chaque fois qu’un atome du métal M disparait a I’anode, il se forme un atome du métal M sur la cathode : la masse
du métal déposée sur la cathode est égale a celle perdue par I’anode.
Chagque fois qu’un ion M™" disparait a la cathode, il se forme un ion M™ a I’anode ,le nombre d’ions M™" reste
constant dans la solution qui de ce fait la solution conserve sa teinte.

b) Exemple d'électrolyse a anode soluble: On réalise I'électrolyse d'une solution de sulfate de cuivre (Cu*+S0,*) en
utilisant une anode en cuivre Cu ( la cathode est une clef en fer Fe) .

|
i | A

-

On obtient un dép6t de cuivre sur la clef. et on constate la diminution de I'anode. C'est une électrolyse & anode soluble.

- An voisinage de l'anode %’?:C;uj++ 2a”
s ag

-Au voisinage de la cathode C&T + 28" :i%‘j'%;

bilan de I'électrolyse : transfert du cuivre de I'anode vers la cathode.

I'V-Applications de I'électrolyse:

Malgré le codt élevé de I'énergie électrique consommeée ,I'électrolyse a de nombreuses applications industrielles comme:

el a préparation et la purification de nombreux métaux comme l'aluminium,le zinc,le cuivre, I'argent et d'aures métaux.

el a préparation d'eau oxygénée ou du dichlore ou du dihydrogene,...

el a protection avec une couche d’or ou d’argent ou par d’autres metaux qui se dépose a la surface de divers objets pour
améliorer leurs aspects.

el a recharge des accumulateurs des voitures ou de téléphone sont des applications courantes de I'électrolyse.

Un accumulateur peut fonctionner spontanément comme générateur ( tout en jouant le role d'une pile) et aussi en sens inverse
pour se recharger , car quand on le branche aux bornes d'un générateur qui impose un sens de courant inverse il se charge.
Prenons comme exemple I'accumulateur de plomb (batterie d’automobile). :il est constitué de deux électrodes en plomb dont
I'une est recouverte de dioxide de plomb plongeant dans une solution d'acide sulfirique et de sulfate de plomb.

A nvean de anode: Pby+ SDf'(a_qf% PS04, +2 e

-
o

Av mvean de la cathode: PO 750 74 H gy v2e0 I P8O, +2H 04,

-
.

: : i 2PbE0, .+ 2H 0.
Bilan . PH:}:(E_:I+2,SD4 I:a.q_:-+'l'H an-;l"' Pb(;:. — _-1.(5__. 2 |:1___.

La force électromotrice est de I'ordre de 2V , dans une batterie de voiture elle est égale a 12 V car on en associe six en serie.

SBIR.O Abdelkiim [samedi 16 mars 2019
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