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Exercice 1 | Combustion de I’éthanol
On équilibre d’abord la réaction de combustion de 1’éthanol dans le dioxygéne en commencant,
par le carbone, puis 'hydrogéne et en fin ’'oxygéne :

CaHgO + 304 = 2C0O4 4 3H20
Dans l'air, on a 4 moles de diazote pour 1 mole de dioxygéne donc
CoHgO 4+ 302 = 2C05 + 3H,0  (12Ny)
et en écriture algébrique

—CoHgO — 3049 +2C0O5 +3H,0 =0 (12N2)
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Exercice 2 | Combustion du propanol

1. La réaction chimique équilibrée a pour équation algébrique
9
—C3HgO — 502 +3C0O2 +4H20 =0

2. Voici le tableau d’avancement

(mol) C3HgO—+ %02 — 3C0O5+ | 4H50

initial 10,0 10,0 0 0

date t 10,0 —z | 10,0 — 4,5z 3x 4x
Tp= % = 2,22 mol 7,78 0,00 6,67 8,89

3. Le dioxygeéne et le dioxyde de carbone sont les deux espéces gazeuses, donc
9 -1 ~1
ALS =318, = —3 +3 ] x200=-300J-K™" -mol

On peut aussi écrire qu’a la date ¢, 'entropie du systéme est
S =(10—1z) S, (C3HsO(¢)) + (10 — 4, 5z) - S (02(g)) + 3z - S;n (CO2(g)) + 4z - Sy, (H20(4))

donc S ~[(10 — 4,5z) + 3z] - 200

donc A,.S = ‘;—S =(—4,5+3)-200=—300J-K~*-mol™!
X

4. Par application de la formule du cours :

AS =A,S (vy —x0) = —300-2,22 = —667 J - K~!
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Exercice 3 |Utilisation des enthalpies de formation‘

1. On équilibre la réaction :
SO3(g) + 2H2S(g) = 3S(¢) + 2H,0(g)
2. Par application de la formule du cours :
AH = 3A;HO(S(0) + 2A,HO(H20(g)) — ApH®(SO2(g)) — 24, H(H2S(g))

soit A H?=3-11,8+ 2 (—241,8) — (—298,8) — 2- (—20,6) = —108,2 kJ - mol
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Exercice 4 ‘Température de flamme adiabatique‘

1. On dresse le tableau d’avancement de la réaction.

(mol) 2502(g)+ | O2(g) — | 2503(g) || (N2(g))

initial 1,00 0,80 0 3,20

date t 1,00 —2x | 0,80 — x 2x 3,20
xzy = 0,5 mol 0 0,30 1,00 3,20

2. Selon la méthode présentée dans le cours, on invoque le caractére fonction d’état de ’enthalpie
pour décomposer la transformation.
— Oxydation du mélange a la température Ty = 298 K :

AHy =25 -AHY=0,5-(—-197,6-10%) = —98,8-10° J
— Echauffement isobare du mélange final
{ns(SO3) = 1,00 mol,n¢(O2) = 0,30 mol, ny(Ns) = 3,20 mol}
de Tp = 298 K & la température finale T :
AHz = [nf(S03) - Gy ,(SO3) + ns(02) - Cp 1, (02) + 15 (Na) - Cp . (No) | (T — Tp)

soit AHy = [1x 76,64 0,3 x 29,4+ 3,2 x 29,1] (T — Tp) = 178,54 (T — Tp)

La réaction d’oxydation est adiabatique donc
AH =0 soit AH,+AHy=0 soit —988-10°+178,54(T; —Tp) =0

98,8 - 103

=851 K
178, 54

donc Ty =Ty +
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Exercice 5 ‘Combustion de l’éthyne‘
Notons n la quantité de matiére d’éthyne introduite et dressons le tableau d’avancement de la
réaction.

CoHa(g)+ | 5/204(g) — | 2C0s(g)+ | HaO(g)
initial n 2,5n 0 0
date t n—x 2,5n — 2,5z 2x x
2y =mn mol 0 0 2n n

Selon la méthode présentée dans le cours, on invoque le caractére fonction d’état de I’enthalpie
pour décomposer la transformation.
— Combustion du mélange & la température Ty = 298 K :

AHy =z - AH® =n - (—402-10° J)

— Echauffement isobare du mélange final de Ty = 298 K a T, = 373 K, eau liquide :

AHy = [2n-Cyp,,(CO2(g)) +n - Cp.,,(H0(0))] (T. — Tp)
— Vaporisation isobare de ’eau liquide :

AHz =n-Lynp

— Echauffement isobare du mélange final de 7, = 373 K a Ty, eau vapeur :

AH, = [2n-C0,,(COx(g)) +n - €3, (H20(8))] (Ty — T.)

La réaction d’oxydation est adiabatique donc
AH =0 soit AH,+AH;+AH;+AH;=0

soit  —402-10% +2 x 37,1 (T — To) + 33,6 - (373 — 298) + 40,7 - 10> 4 75,5 (Ty — 373) = 0
donc Ty =2 732K



Exercice 6 |Détermination expérimentale d’une constante d’équilibre
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Ecrivons la réaction chimique et dressons le tableau d’avancement en faisant apparaitre le

nombre de moles gazeuses dans le systéme.

mol || Na(g)+ | 3Ha(g) — | 2NHs(g) || (gaz)
initial 1 3 0 4
date t 1—=x 3—3x 2x 4 —2x

Ty 1—x; 3 — 3wy 2z 4 —2zxy

Dans I’état d’équilibre, la loi des gaz parfaits s’écrit
PV = (4 —2z5)RT

Il y a 15,3% d’ammoniac en volume, c’est donc aussi le pourcentage molaire :

2
0,153 = ——2 donc ;= 0,2654 mol
4 —2xy

On en déduit que

4 —2x¢)RT

= U2)BT G a5 0
P
La constante d’équilibre est, par définition :
(") (%)
PO 1—2z;
Kp = = =0,4312

Pny\ (P \? 1—a; \ (3-3z;\°
1:)U PO 472:Ef 472:Ef
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Exercice 7 |Démonstration de le loi de Van’t Hoﬁ'|

1. Par définition des dérivées partielles :

led . ac°

A iy . 02G° _ 92G°
2. Le théoréme de Schwartz s’écrit : PE0T = oToE" donc

(%) (%) L0(=S) a(a6)
o ar oe  or

Or par définition, A,.S° = 66—? d’ot le résultat

T (A G°) = —-A.5°(T)

3. Le calcul donne :

d [AG] 14 . .
d—T[ . ] L4 (a6 - A

Tdr
Or 4= (A G°%) = —A,S% donc

d [A.G° 1 0 0 1 0 0 1 0
4. Par définition de la constante d’équilibre, In K°(T) = fA}g—?O. Dérivons cette expression par
rapport a 1" :

ALGO
dmk%T) 1 d (T) 1 —AH°
dT R dT R T?
qui est bien la relation de Van’t Hoff.




Exercice 8

Utilisation de la relation de Van’t Hoff

1. La valeur de K% donne accés & A, G :

A,GY = —RT;In K%(Ty) = —4238,5

On en déduit le systéme
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et AGY=—RTyIn K%(Ty) = —2764,9

A7G? = A»,HO - T1A7-SO 0 __ -1
{ A — A0 mya g0 done AcH®=36,89 k) - mol
2. On dresse le tableau d’avancement
mol || CO(g)+ | HoO(g) = | Ha(g)+ | CO2(g) || (gaz)
initial 1,0 1,0 0 0 2,0
datet || 1,0 —=z 1,0 -2z T 2,0
Xf 1,0—.1}]0 1,0—.1}f Zf Zf 2,0
Par définition de la constante d’équilibre :
Ty (2 22
0,67 = (%) () soit ——I = 0,67
() () ™ T
2 2
10,67
donc zy=-—"-"—==0,45 mol
1+ /0,67

On en déduit que ny(CO) =
n¢(CO2) = 0,45 mol.

. Le nouveau tableau d’avancement est le suivant :

0,55 mol, ny(H,O) = 0,55 mol, ng(Hz) = 0,45 mol et

mol || CO(g)+ | H2O(g) =| Ha(g)+ | COa(g) || (Na(g)) || (gaz)

initial 0,55 0,55 1,45 0,45 1 1

datet || 0,55 —=x | 0,55—x | 1,45tz | 0,45+« 1 4
z; || 0,55 —xs | 0,65—z; | 1,45+ x; | 0,45 + a5 1 A

On a ajouté un produit, la réaction va donc certainement évoluer dans le sens rétrograde. A

I’équilibre :
(1,45+zf ) <0,45+zf )
4 ’ 4 .
soit

0,55—z¢)  (0,55—x¢
1 1

Cette équation du second degré se résout sans difficulté et donne 2y = —0,17 mol, valeur

négative, ce qui prouve que la réaction évolue bien dans le sens rétrograde. On en déduit
n,(CO) = 0,72 mol, n’;(H20) = 0,72 mol, n’s(H2) = 1,28 mol et n’,(CO2) = 0,28 mol.

(1,454 x5)(0,45 + x¢)

0,67 =
’ (0,55 — x5)?

=0,67
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Exercice 9 |Dismutation de ’oxyde de cuivre (I) ‘

1. La constante d’équilibre est égale au quotient réactionnel & 1’équilibre :

oo 1 p
K(T) = P°1 = 55

car le dioxygene est le seul gaz présent dans I’enceinte. On en déduit les valeurs des constantes

d’équilibres aux deux températures données, en prenant P° = 1 bar = 10° Pa :

Py
KEM) =55

=0,0466

et K(Tg)

On en déduit les valeurs des enthalpies libres de réaction :

AGY = —RTyInK(Ty) = 31 177

On en déduit le systéme

AGY = A H® — T\, S°
A,GY = A H° — THA, S°

2. On en déduit

P.
= 55 = 0.2961

et AGY=—RTyIn K%(Ty) = 13 387

donc {

A H? = 248,75 kJ - mol ™!
AS°=177.9T-K-mol™!

AGY(T =1273) = A, H° — 1273A,5° = 22 283 kJ - mol™*

et K(T'=1273)=¢"

R-1273

A,GY(T=1273)

=0,122

(a) Pour no, = 0,010 mol, en utilisant la loi des gaz parfaits, le quotient de réaction initial

vaut P RT
02 n
Q. B0 v PO 0,106 < 0,
La réaction évolue donc dans le sens direct. Dressons le tableau d’avancement
mol || 4CuO(s) = | 2Cux0(s)+ Os(g)
initial 0,100 0,010 0,010
date t || 0,100 — 2z | 0,010+ x 0,010 + =
Ty 0,100 -z | 0,010+ 2zf | 0,010 + =y

A Péquilibre, (Q,)eq = K donc Po, = 0,122 P° = 12 200 Pa. Par application de la loi

des gaz parfaits :

0,010 + x5 =

On en déduit les quantités finales

nf(O2) = 11,5 mmol.

Po,V

=0,0115 donc

2y = 1,5 mmol

: ny(CuO) = 94 mmol, ny(Cux0) = 7,0 mmol et

Pour np, = 0,020 mol, en utilisant la loi des gaz parfaits, le quotient de réaction initial

vaut

Qr

— P02

_ nRT
P, VP,

=0,212 > 0,122

La réaction évolue donc dans le sens rétrograde. Dressons le tableau d’avancement

mol || 4CuO(s) = | 2Cux0(s)+ 0O2(g)
initial 0,100 0,010 0,020
date t || 0,100 — 2z | 0,010 -z | 0,020 + =

z; || 0,100 — 27 | 0,010 + 2z | 0,020 + z;
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A Péquilibre, (Q,)eq = K donc Po, = 0,122 P° = 12 200 Pa. Par application de la loi
des gaz parfaits :

Po,V
0,010 + z; = —22

=0,0115 donc x5 = —8,5 mmol

Cette valeur est négative, ce qui confirme I’évolution dans le sens rétrograde. Mais pour
x5 = —8,5 mmol, le tableau d’avancement indique que la quantité restante de CuzO(s)
serait négative (0,010 + 2z = —0,007), ce qui est impossible. L’équilibre ne peut pas
étre atteint, ’oxyde de cuivre CusO est donc en défaut et disparait complétement, donc
x5 =5 mmol. On en déduit les quantités finales : ny(CuO) = 110 mmol, nf(Cu0) =
0 mmol et ny(O2) = 15 mmol.

La réaction est endothermique (A, H° > 0). Par application de la loi de Van t’Hoff, une
augmentation de température déplace la réaction dans le sens direct.
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Exercice 10 |Déplacement d’équilibre par ajout d’un composé inerte

1. La constante d’équilibre est égale au quotient de réaction a 1’équilibre :

(PCOQ) . (PHQO) 1
Po PO
K°(47°) = .
Dressons le tableau d’avancement
mol || 2NaHCOs3(s) = | NapCO3(s)+ | CO2(g)+ | HoO(g) || gaz
initial 2,0 0 0 0 0
date t 2,0 -2z T x T 2z
Xf 2,0—2.1‘]0 Xf Zf Zf 2$f
On en déduit que
T 1
Prey. = Py = — — =
CO2 H2O 2$f 9

La constante d’équilibre vaut donc

P 2
KO(47°) = (ﬂ) =2,722-107*

Par le méme raisonnement, K°(77°) = 175,6 - 107%. On en déduit les valeurs

AGY=21,84%kJ-mol™! et A,.GY=11,76kJ-mol!
{ AGY =AH° —TA,.S°

AGY = AHO — ToA,80 400 {
. On en déduit

AGYT =380K) = A, H°-380A,5° = 22283 kJ - mol~*

On peut donc écrire le systéme

A HY =129,3 kJ - mol™!
A,S°=3359J-K-mol!

A,GO(380)

et KY(380) =e m3o = 0,592

d’ou la pression d’équilibre :

P 2
K°(380) = (ﬁ) donc Py =2P°,/0,592 = 1,538 -10° Pa
0

Par application de la loi des gaz parfaits :
PV

2RT
Pour cette valeur, on aurait une quantité de matiére négative de NaHCO3, ce qui est im-
possible. Cette espéce est donc en défaut et disparait complétement. On en déduit que
x5 = 1,0 mol, donc ny(NaHCO3) = 0 mol, ny(NaxCO3) = 2,0 mol, ns(CO2) = 2,0 mol
ny(H20) = 2,0 mol.

PV =2x;RT donc zy= = 1,22 mol

4. En notant y la quantité de matiére de diazote, le nouveau tableau d’avancement est le suivant, :
mol || 2NaHCOj3(s) = | NapCO3(s)+ | CO2(g)+ | H2O(g) gaz
initial 2,0 0 0 0 Y
date t 2,0 —2x x T T 20 +y
Tf 2,0 — 2z Ty Tf Tf 25 +y
L’équilibre est atteint si @), = K, soit
P\? 2 RT
T PN 0500 avee po TR vy =1,22
2.Z‘f +vy PO 1%

Rien ne change, donc, et le NaHCOg3 disparait complétement si ’ajout de diazote se fait a
volume constant ; en revanche, s’il se fait a pression constante, on peut atteindre 1’équilibre
(le NaHCO3 ne disparait pas complétement) si P = 1,538 bar.
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Exercice 11 |Déplacement d’équilibre par changement de pression‘

1. La réaction de combustion du méthane dans le dioxygéne a pour équation et tableau d’a-
vancement

initial n 2n 0 3n
date t n—x 2n — 2x 2x 3n
Tf n—aTy 2n —2xy 2z 3n

mol || 2CHy(g)+ | 202(s) = | CO2(g)+ | 2H20(g) || gaz
0
T
Ty

A Déquilibre :

xf P Tf P 2 3

(5 w) (5 - #) _ =K soit Ty =K
n—=xjy P 2n—2xy P (7’L — ZCf)
“3n TPO) "\ 3n PO

L’avancement ne dépend donc pas de la pression et 1’équilibre n’évolue pas quand on change
sa valeur.

2. Laréaction de combustion de I’éthane dans le dioxygéne a pour équation et tableau d’avance-
ment

mol 2C,Hg(g)+ %Og(s) = 2C02(g)+ | 3H20(g) gaz

initial n 3,5n 0 0 4,5n

date t n—x 3,5n — 3,5z 2x 3x 4,5n 4+ 0,5z
T n—2xy 3,5n — 3,5z 22y 3z 4,5n + 0,52

A Déquilibre :
( 2u¢ )2 ( _ 3wy i) 92 . 33,5
45040525 = PO 4.5n+0,5z; . FOTXY 05
35 A PP =K

L
P PO ¢
501 e VIS
n—=xjy P\ . (35n—35x¢ i 3, 53’5(7’L — .17)4’5
4,5n+0,5zy PO 4,5n+0,5zy PY
5

soit B—d . p0s = i
(n — z)%5

L’avancement dépend donc de la pression. La fraction en z; est le rapport d’une fonction
croissante par une fonction décroissante de x¢, c’est donc une fonction croissante de zy. Si
P augmente :
— le terme P%% augmente
— donc la fraction diminue
— donc zy diminue
donc la réaction évolue dans le sens rétrograde.
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Exercice 12 ‘Acide méthanoi’que‘

La réaction d’acidité de I’acide méthanoique dans I’eau et le tableau d’avancement s’écrivent,
en négligeant la quantité initiale d’ions H30™ (aq) générés par I'autoprotolyse de I’eau devant celle
apportée par la réaction d’acidité :

mmol - L™! || HCOzH(aq)+ | HoO = | HCO3 (aq)+ | H30 ™ (aq)
initial 5,0 solvant 0 0
date ¢ 50—z solvant x x
Zy 5,0 —xy solvant Ty Zf

A Péquilibre, Q, = K 4, soit
2
Ty
Co —If

= K4 soit xfc—l—KAacf—KAcO:O

Cette équation du second degré posséde une unique racine positive :
zp=8,14-10"*mol - L™}
On en déduit que

[H3O0"(aq)] = xy=8,14-10"*mol-L™" donc pH = —logzy = 3,1

€q
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Exercice 13 |Dissolution du Sulfure de Coba1t|
La réaction de dissolution du sulfure de Cobalt dans ’eau s’écrit

CoS(s) = Co®T(aq) + S?~ (aq)

Dans l’acide chlorhydrique, en présence d’un excés d’ions H3O les ions sulfure sont consommeés
) 3 )
par la réaction acidobasique

S?~(aq) + H30"(aq) = HS™(aq) + H,O et HS™(aq) + H30T (aq) = HaS(aq) + HyO

Le pH restant vraisemblablement acide (inférieur & 7), c’est bien la forme H3S(aq) qui sera pré-
dominante, d’aprés le diagramme de prédominance :

7 13

pH

H,S HS

82_

I I

I I

| |

I I

La réaction de dissolution est donc favorisée par déplacement d’équilibre et la réaction bilan s’écrit
CoS(s) + 2H307T (aq) = Co*T(aq) 4+ HaS(aq) + 2H,0

Calculons sa constante d’équilibre :

[Co? "] [HaS]
[HzO*]?

HST] S K,
[S2-][H30+] [HS—][H30F]2  Ka1Kas

K= = [Co**][S*7] - —107%* = 0,398
1. Notons s la solubilité, c’est-a-dire la concentration introduite en CoS(aq) jusqu’a apparition
du premier cristal non dissout (¢ ~ 0). Voici le tableau d’avancement :

mol - L™ || CoS(s)+ | 2H30T (aq) = | Co?*T(aq)+ | HaS(aq)+ | 2H20
initial S 0,05 0 0 solvant
date t §s—x 0,05 — 2z x solvant
Tp=3s € 0,05 — 2s s s solvant

A Déquilibre, Q, = K donc

52 s ~0,05,/0,398

¥ 0,398 soit ——— — /0,308 d -
0,05_25)2 SO 0,05 — 25 : N ST T /0,308

soit s=14-10"2 mol - L~!

2. Le nouveau tableau d’avancement est le suivant :

mol - L™ || CoS(s)+ | 2H30T (aq) = | Co?*T(aq)+ | HaS(aq)+ | 2H20
initial s’ 0,05 0,05 0 solvant
date t s —ux 0,05 — 2z 0,05+ x solvant
xp=¢ € 0,05 — 25’ 0,05+ s s’ solvant

A Déquilibre, Q, = K donc

/ !/
SO0555) 308 soit 0,5925 —0,12965' +9,95- 1074 = 0
(0,05 — 2s")2

Cette équation du second degré posséde deux solutions
s =8,0-10"2mol-L™' ou s =0,01444 mol-L~!

La seconde solution est rejetée car elle rendrait négative la concentration finale en H3O " (aq),
donc s’ =8,0-1073 mol - L.
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Exercice 14 |Formation du tartre|

1. La réaction de dissolution du tartre est

CaCO3(s) = Ca?*(aq) + CO3; (aq)

Le quotient de réaction vaut

Qr = [Ca®*] - [CO3T]
Dans la salive, [Ca?*] = 3- 1072 mol - L™!. On déduit [CO3~] de [CO2(aq)] grace aux con-

stantes d’acidité :
— + 2— +
[HCOB ][Hgo ] ot KA2 _ [003 ][H3O ] dOIlC [CO%’] _ KAlKAQ[COQ(aq)]
[HzOF]?

Kar= [CO4(aq)] [HCO; ]

Or [H30%) = 107" = 1,778 - 1077 mol - L=! donc [CO37] = 1,262 -107% mol - L~!. On en
déduit

Q,=23,786-10"% avec K,=10"%*=3,98.107"°
donc @, > K, donc la réaction évolue dans le sens de la précipitation et il y a formation de
tartre.

Chez les fumeurs, la pression partielle en dioxyde de carbone dans I’haleine augmente donc
Pco, augmente et ’équilibre
CO2(g) = CO2(aq)

est donc déplacé dans le sens direct, la concentration [COz(aq)] augmente ainsi que @, et le
tartre se forme d’autant plus.



215

Exercice 15 |Etude d’une pile

1. Les deux demi-équations sont
Zn=7n’" +2~ et Aght+e =Ag
Par application de la formule de Nernst aux deux demi-piles :

Ezn, = —0,76 40,03 log[Zn*T] = —0,78 V. et Ea, = 0,80+ 0,06log[Ag"] = 0,755 V

La force électromotrice de la pile est donc £ = E4q — Ez, =1,53 V.

2. Ecrivons I’équation bilan de la réaction d’oxydoréduction et dressons le tableau d’avancement
en quantités de matiére.

mmol || Zn(s)+ | 2AgT (aq) = | Zn%*(aq)+ | 2Ag

initial || exces cV =18 V' =175 | exces

date t || exces 18 — 2x W+ exces

Zf exces 18 — 2z TS +xp | exces
A Péquilibre, Ea, = Ez, donc
75-1073 181073 -2
0,76 +0,03l0g 220 T 0,80+0,061ongf

181073 — 224)?

soit 10g( 8-10 x5) V:70,80+0,76:752

La fraction est donc presque nulle. On en déduit que zy ~ 9mmol donc n 44+ ~ 0 mmol,

V(751073 4 x4)

Nzn2+ ~ 83 mmol et [Zn?T] = 0,33 mol - L1,

0,03
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Exercice 16 |Rétrodismutation

1. L’ion Cu™ est oxydant et réducteur :
Cut+e” =Cu et Cut =Cu’T +e”
Les réactions de dismutation et de rétrodismutation s’écrivent donc respectivement
2Cut = Cu+ Cu*t et (R) : Cu+ Cu®t =2Cu”"
L’ion Cu™ forme un précipité avec I'ion C£~ selon la réaction
(P) : Cut +C¢™ = CuCr

donc la réaction de rétrodismutation est favorisée par déplacement d’équilibre. L’équation
bilan de la réaction est donc

(RD) Cu(s) + Cu*"(aq) 4+ 2C¢ (aq) = 2CuCe(s)
2. Calculons d’abord la constante d’équilibre de la réaction (R). Par application de la formule
de Nernst, & I’équilibre rédox :
[Cu*]

0,52+ 0,061og[Cut] = 0,16 + 0,06 log O]
u

donc Kpg=

De plus, a I’équilibre de la réaction de précipitation-dissolution, Kg = [Cu*][C£~]. On en
déduit la constante d’équilibre de la réaction (RD) :
1 [Cu+] . KR

Ko = e or P ~ e on e~ K2

Remarquons que cette valeur est assez imprécise car le coefficient 0,06 est une valeur ap-
prochée. Le calcul exact donne Kpp = 8,14 - 107.

3. La réaction peut étre considérée comme totale car Krp > 10%. Dressons le tableau d’avance-

ment :
mol Cu(s)+ | Cu?T(aq)+ | 2C¢~(aq) = | 2CuCl(s)
initial 0,10 0,10 0,30 0
date t 0,10—x | 0,10—=x 0,30 — 2z T
zy=0,10 € € 0,10 0,10
On en déduit que [C£~] = 0,10 mol - L=1. On en déduit la concentration [Cut] grace au Kg :
Ky

Kg=[Cut][C¢7] donc [Cu']= =1,0-10"% mol - L ™!

[Ce]
d’ou le potentiel & I’équilibre :

E = E((Cu/Cu)) = 0,52 + 0,06 log[Cu*] = 0,16 V
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Exercice 17 |Electrode indicatrice d’ions sulfures‘

1.

Le dépot de sulfure d’argent sur ’électrode assure la présence du précipité, ’équilibre de
précipitation-dissolution
Ag2S(s) = 2Ag™ (aq) +S° (aq)

est donc assuré et

Ag™ [87) = Koy done [Ag”] =[5

Le potentiel de ’électrode est donné par la formule de Nernst :

K,
E =0,80+0,06log[Ag™] = 0,80 + 0,03 log [82*1] = 0,80 — 0,03pKg; — 0,031log[S>]

soit E = —0,676 — 0,031og[S*7]

L’électrode est donc une indicatrice d’ions sulfures car la mesure du potentiel électrique
exprimé en Volt (par rapport & une électrode de référence) donne accés & la concentration en
ions sulfure grace a cette formule.

. La réaction de dissolution du sulfure de Bismuth en excés a pour équation et tableau d’a-
vancement, :
mol - L1 || BiaSs(s) = | 2Bi**(aq)+ | 35%~ (aq)
initial exces 0 0
Ty exces 2z 3y

A pH=14, le sulfure reste ’espéce acidobasique majoritaire pour le soufre, comme le prouve
le diagramme de prédominance :

7 13 pH
I
|
I

|
HaS HS™ | s

L’ion sulfure ne réagit pas et [S?~] = 3xy, donc [Bi**] = 22y = £[S?7]. En utilisant le
résultat de la premiére question, la connaissance du potentiel d’électrode permet de calculer
la concentration en ions sulfure :

—0,23 = —0,676 — 0,0310g[S*"] donc

—0,676+0,23

2
[S*7]=10" o5 =1,36-10"" mol-L™' et [Bi*"] = 5[82*] =0,91-10""° mol - L ™!
On en déduit la constante de solubilité :

Kgo = [Bi*M]? - [$*7]P =2,1-1077
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Exercice 18 |Diagramme potentiel - pH du cuivre‘

1. La somme des nombres d’oxydation est égal & la charge, celui de 'oxygéne est pris égal a II
et celui de I’hydrogene I. On en déduit n.o.(Cu™) = +1I, n.o.(Cu®T) = +11, n.o.(Cu(s)) = 0,
n.0.(Cuz0(s)) = +1I et n.o.(Cu(OH)z(s)) = +11.

2. Pour pH>5, de bas en haut, on identifie trois domaines qui correspondent aux trois nombres
d’oxydation possibles, 0 en bas, +I au milieu et +II en haut. la zone 4 est donc celle de Cu.
La zone 2 est celle de Cu(OH)2(s) et la zone 1 celle de Cu®* car il y a plus d’ions hydroxyde
HO™ & fort pH. La zone 3 est celle de CuzO(s) et pas celle de Cu™ pour la méme raison.

3. L’espéce qui n’est pas stable est I’ion cuivre I Cu™. L’ion Cu™ est oxydant et réducteur :

Cut+e =Cu et Cut=Cu®"+e donc 2Cut = Cu+ Cu?t

Par application de la formule de Nernst, & 1’équilibre rédox :

24 2+ 52-0.16
[ ] [CU. ] 100,00’02, 6 _ 106

0,52 + 0,06 log[Cu™] = 0,16 + 0, 06 log donc K =

[Cut] [Cut]2 ~

Cette réaction peut donc étre considérée comme totale.

4. Sur la droite horizontale de séparation entre Cu?t aqueux et Cu solide, £ = 0,28 V et on
a présence simultanée d’un cristal de cuivre et de I’ion Cu?*t. Le cuivre est donc presque
complétement en solution et [Cu?*] = C' = 0,10 mol - L=!. Par application de la formule de
Nernst :

0,28 = E°(Cu*" /Cu(s)) + 0’206 log0,10 donc E°(Cu**/Cu(s)) =0,31V

Sur la frontiére verticale de séparation entre Cu?* aqueux et Cu(OH); solide, pH = 5 et on
a présence simultanée d’un cristal de précipité et de 'ion Cu?*. Le cuivre est donc presque
complétement en solution et [Cu?*] = C = 0,10 mol - L=!. De plus

[H301]-[HO"] =107 donc [HO"]=10"? mol-L™*

Par définition du produit de solubilité :

Kg(Cu(OH)y) = [Cu®T]-[HO"]*=1,0-10""

5. Le cours donne les équations des deux droites de séparation : Ey = 1,23 — 0,06pH et
E5; = —0,06pH. Voici le diagramme complété :
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E (V)
1,00 —|—
02
Cu2+
+ Cu(OH) ,
0,28
e Cu
0,00 [ttt —+———=PH
1 5 10
H,O
H2

L’eau peu donc coexister avec toutes les formes du cuivre. Le dioxygéne, lui, a une zone de
préodmminance disjoint de celles de Cu et de CusO qu’il oxyde.



