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Spé MP ISM         2024-2025 

DM 11 à rendre le vendredi 7/02/25 

 

Pb1 : Utilisation du chlorure d’ammonium comme « sel de fond » 
 

Le chlorure d’ammonium, de formule 𝑁𝐻4𝐶𝑙, est un solide constitué d’ions 𝑁𝐻4
+ et 𝐶𝑙−. 

 

Le chlorure d’ammonium peut être utilisé comme « sel de fond » en électrochimie. Un sel de fond 

est un composé ionique, inerte du point de vue électrochimique, que l’on ajoute à la solution d’un 

électrolyseur (ou plus rarement d’une pile) en vue d’augmenter la conductivité de la solution, et 

donc de diminuer la chute ohmique et la puissance dissipée par effet Joule. 

 

Jusqu’à la fin du sujet, la température de travail est de 298 K. 

 

On note (𝑆) une solution de sulfate de zinc (II) (𝑍𝑛2+, 𝑆𝑂4
2−)(𝑎𝑞) à 1,0 × 10−1 𝑚𝑜𝑙. 𝐿−1, et de 

chlorure d’ammonium, acidifiée par de l’acide sulfurique. 

 

La Figure 3 représente la courbe courant-potentiel enregistrée pour la solution (𝑆) sur une électrode 

de zinc. Les ions 𝑆𝑂4
2−, 𝑁𝐻4

+ et 𝐶𝑙− sont électro-inactifs. 

 

 
 

Figure 3 

 

Q1. Ecrire l’inégalité impliquant les concentrations [𝑍𝑛2+] et [𝑂𝐻−] dans la solution (𝑆) pour que 

le précipité 𝑍𝑛(𝑂𝐻)2(𝑠) ne se forme pas. En déduire que le 𝑝𝐻 de la solution (𝑆) doit alors 

être inférieur à une valeur qu’on calculera. On supposera cette condition sur le 𝑝𝐻 vérifiée 

pour le reste du sujet. 
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Q2. Reproduire la courbe de la Figure 3 sur la copie et indiquer (sur la courbe) les processus se 

déroulant sur chaque section. 

 

Q3. Calculer la valeur attendue pour le potentiel 𝐸1, défini sur la Figure 3. 

 

Q4. Indiquer deux grandeurs auxquelles 𝑖𝑙𝑖𝑚, défini sur la Figure 3, est proportionnel. 

 

Q5. Indiquer pourquoi la courbe n’admet pas de palier de courant pour 𝑖 > 0. 

 

On souhaite utiliser la solution (𝑆) pour déposer du zinc ultra-pur sur l’électrode de zinc par 

électrolyse en utilisant également une électrode de carbone graphite. 

 

Q6. Ecrire la réaction électrochimique se déroulant sur l’électrode de zinc et indiquer, en justifiant, 

si cette dernière joue le rôle d’anode ou de cathode. 

 

Q7. Schématiser le montage d’électrolyse en indiquant sans ambigüité les branchements du 

générateur et le déplacement des électrons. 

 

Q8. Etablir l’expression de la masse 𝑚𝑍𝑛 de zinc théoriquement déposée sur l’électrode en 

fonction de la masse molaire du zinc 𝑀𝑍𝑛, de l’intensité 𝐼 du courant constant utilisé, de la 

durée de l’électrolyse 𝑡 et de la constante de Faraday 𝐹. 

 

Q9. En réalité, la masse obtenue expérimentalement est inférieure à celle précédemment calculée 

car le rendement faradique est strictement inférieur à 1. En augmentant la tension 

d’électrolyse, le rendement faradique diminue. Expliquer. 

 

Q10. Indiquer l’intérêt d’utiliser du chlorure d’ammonium comme « sel de fond » lors de cette 

électrolyse. 

 

 
Masse molaire de l’ion nitrate : 𝑀𝑁𝑂3

− = 62 𝑔. 𝑚𝑜𝑙−1 

 

Enthalpies standard de formation, supposées indépendantes de la température : 

 

𝑓𝐻°(𝑃4(𝑠)) = 0                         𝑓𝐻°(𝑃𝐻3(𝑔)) = 5,6 𝑘𝐽. 𝑚𝑜𝑙−1 

 

Potentiels standard d’oxydo-réduction à 𝑝𝐻 = 0 et à 298 K : 

 

 𝑍𝑛(𝑎𝑞)
2+ /𝑍𝑛(𝑠) 𝐻(𝑎𝑞)

+ /𝐻2(𝑔) 𝐹𝑒(𝑎𝑞)
3+ /𝐹𝑒(𝑎𝑞)

2+  𝑁𝑂3(𝑎𝑞)
− /𝑁𝑂(𝑔) 𝑂2(𝑔)/𝐻2𝑂(𝑙) 

𝐸° /𝑉 −0,76 0 0,77 0,97 1,23 

 

Quelques constantes thermodynamiques d’équilibre en solution aqueuse à 298 K : 

 

Les constantes sont exprimées sous la forme 𝑝𝐾 = −𝑙𝑜𝑔10 𝐾. 

 

• Produit de solubilité de 𝑍𝑛(𝑂𝐻)2(𝑠) : 𝑝𝐾𝑠 = 17 

• Produit ionique de l’eau : 𝑝𝐾𝑒 = 14 
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Pb 2 : La pile à hydrogène PEMFC (Polymère Exchange Membrane 

Fuel Cell) 
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Données 

 

 


