
DS5 : CORRECTION

1. 

Les condi
ons [1]  perme�ent de transformer un alcool en éther silylé selon la réac
on ROH →
ROTBS. Les condi
ons [2] perme�ent de protéger l’aldéhyde en acétal cyclique.
Pour passer du citronellal à la molécule A il faut transformer l’alcène du citronellal en alcool
terminal. Cela peut se faire au moyen d’une coupure oxydante de Lemieux-Johnson suivie d’une
réduc
on du composé carbonylé obtenu. On propose donc la séquence réac
onnelle ci-dessous :

2. Dans ce�e étape, on protège le citronellal RCHO en le transformant en aéctal sous l'ac
on de

l'éthylène glycol en catalyse acide APTS noté H+. Le mécanisme est la suite d'une AN de glycol sur

l'aldéhyde ac
vée puis d'une seconde AN après prototropie pour générer l'acétal et retrouver le

catalyseur :

Le toluène est un solvant qui permet une dis
lla
on hétéroazéotropique de l'eau qui est un sous-

produit de la réac
on. Ce�e dis
lla
on permet de déplacer la transforma
on précédente dans le

sens de forma
on de l'acétal.

3. Le composé phosphoré et la créa
on de la liaison double fait penser à la réac�on de Wi�g. La

double liaison créée peut a priori être Z ou E et conduit à la forma
on de deux diastéréo-isomères.

4. Les protons 1 et 6 sont couplés entre eux avec un couplage fort 3 J = 15,3 Hz, traduisant des

protons en E. Un des protons éthylénique ne couple avec aucun autre proton ; La seule double

liaison possible est celle directement liée à l'ester.



Le signal 5 correspond à un proton éthylénique couplé à plus de 2 protons car il s’agit d’un

mul
plet. Seul le proton éthylénique le plus éloigné de la fonc
on ester est couplé à plus de deux

protons.

Le signal 7 est un singulet qui intègre pour 3 protons : il correspond donc à 3 protons assez

déblindés et non couplés d’où l’a�ribu
on aux H du CH3 de l’ester.

Le signal 8 est un triplet qui intègre pour 2 protons : il correspond donc à 2 protons un peu

déblindés et couplés à 2 autres protons équivalents entre eux d’où l’a�ribu
on aux H du

 méthylène CH2 en  alpha du groupe protecteur -OTBS.

5. On voit la dispari
on de la liaison C=O de l'ester et l'appari
on d'une liaison O-H. Le produit C

est donc l'alcool ci-dessous :

6. D résulte de la réac
on d'estériCca
on de C par l'anydride éthanoïque en présence de la base

non nucléophile Et3N.

On a un mécanisme d'addi
on élimina
on suivie d'une déprotona
on de l'ester protonné par la

triéthylamine.

7. L’étape D → E correspond à la déprotec
on de l’éther silylé. On note la dispari
on des signaux

des protons des méthyles du groupement TBS : un signal intégrant pour les 6H des 2 groupes

méthyles directement liés au silicium, un signal intégrant pour les 9H du groupement ter
obutyle. 



Et on note également l’appari
on d’un signal correspondant à un proton d’une fonc
on alcool. Il y

a donc eu déprotec
on de l’éther silylé et régénéra
on de l’alcool selon la réac
on ROTBS  → ROH.

On propose donc pour E la formule ci-dessous :

L’alcool a été protégé en éther silylé a+n de ne pas être estéri+é lors de l’étape C→ D.

8. La transforma
on F → G est une réac
on de Diels-Alder :

• On place les deux carbones asymétriques :

Pour C5 : C=0>C4>C6>CH3  R

pour C4 : C5>C3>C13>H  R

• La réac
on est une syn addi
on stéréosélec
ve vis à vis du diène : : H sur C11  et R1 sur C4 ne

sont pas du même côté par rapport au plan moyen du cyclohexène.

• La réac
on est une syn addi
on stéréosélec
ve par rapport au diènophile : H sur C6 et

-COCH2COStBu sont tous les deux du même coté par rapport au plan du cyclohexène.

Les deux H de la jonc
on de cycle sont en trans et on ob
ent le composé G :



9. On se trouve ici avec une Diels-Alder à demande électronique normale. La transforma
on est

d'autant plus rapide que le diènophile est subs
tué par des groupes électroa�racteurs. Le

triOuoroborane, acide de Lewis, se complexe avec la fonc
on cétone, conjuguée avec la fonc
on

alcène du diénophile. L'adduit de Lewis qui fait apparaître une charge formelle posi
ve sur

l'oxygène, augmente le le caractère électroa�racteur du subs
tuant ; (Un O+ est formellement

plus électronéga
f qu'un O). Cela a pour eTet d’abaisser l’énergie de sa BV .La réac
on sous

contrôle ciné
que, peut être étudiée avec le contrôle frontalier. La forma
on de l'adduit rend la

réac
on de Diels Alder plus favorable. On peut ensuite hydrolyser l'adduit. L'acide de Lewis joue

alors le rôle de catalyseur.

10. H est un ß-cétoester qui peut exister sous sa forme énol tautomère , stabilisée par liaison H

intramoléculaire :

11. Usuellement, l'ac
on du chlorure de méthane sulfonique en milieu basique sur un alcool

permet de transformer la fonc
on hydroxyle en bon nucléofuge en formant un mésylate : on

réalise une ac
va
on électrophile.

On peut alors proposer la structure suivante pour l'intermédiaire I1 :

—OCH3

H



12. En présence de NEt3, base en très large excès, on forme l’énolate de la cétone. Ce nucléophile va réagir

par son site oxygéné (ce qui est très rare ; mais c'est le produit qui guide la transforma
on) sur le carbone

électrophile du groupe  allyle (SN2')de la chaine portant le mésylate.

Remarque : on peut également faire réagir la forme énol.

13.

•L'étape 1 est l'entrée du ligand alcène dans la sphère de coordina
on du palladium. C 'est une

étape de complexa�on. (pas de varia
on du DO du palladium).

• L'étape 2 est une addi�on oxydante du palladium dans la liaison C-O du ligand suivie d'une

élimina
on de ligand acétate , CH3COO-. (Le DO du palladium augmente de deux unités).

• L'étape 4 est la sor
e du ligand alcène de la sphère de coordina
on du palladium. C 'est une

étape de décomplexa�on.

14.

Les interac�ons stabilisantes sont les interac�ons à deux orbitales de fragments qui me8ent en

jeu deux électrons. (Rappel : on sait que les interac�ons à quatre électrons sont déstabilisantes

car DE - > DE+ où DE -  et DE+
 sont les énergies de déstabilisa�on et de stabilisa�on dans

l'interac�on à deux orbitales considérée.)

On recherche les interac�ons deux orbitales-me8ant en jeu deux électrons.

• L'interac�on dxz/π2   est une  interac
on stabilisante de dona�on ligand-métal.

Elle contribue à la stabilisa
on du complexe et à la forma
on de liaisons π  M-C par l'intermédiaire

de l'OM j4. Ce�e interac
on enlève des électrons à π2 qui  an
liante faible car les carbones C1 et

C3 sont éloignés dans l'allyle.

• L'interac�on dxy / π 3 contribue à un transfert d'électrons du métal vers le ligand



(rétrodona�on). Elle contribue donc à la forma
on de liaison π M-C par l'intermédiaire de l'OM

j2. En plaçant des électrons dans une orbitale fortement an
liante pour le ligand. Elle aTaiblit la

liaison π allylique.

 Remarque : L'interac
on d(x2-z2) / π1 met en jeu quatre électrons. Elle est déstabilisante.

15. Lors de l'étape 3 du cycle cataly
que, , la réac
vité du ligand allylure complexé est de type

électrophile puisque il y a réac
on avec le nucléophile Nu-.

La conCgura
on électronique du ligand allylure seul est π1
2π2

2 . Sa BV est π3. 

La conCgura
on électronique du ligand allylure complexé s'écrit : j1
2 j2

2 j3
2 j4

2 la BV est  j5

On constate que E( j5 ) <E( π3 ) : La complexa
on facilite l'étape 3.

16. On représente j5 qui est une orbitale de ligand puisque  j5  et proche de π2 en énergie.On

constate que ce�e OM est symétrique par rapport aux carbones C1 et C3 : il n'y a pas de

régiosélec
vité par
culière lors de ce�e étape. (ce qui semble raisonnable car l'allylure est ici

symétrique).

17. Dans le document1, on part d'un cyclohexane subs
tué par un groupe ter
obutyle très

volumineux qui Cge la conforma
on du cycle : le ter
obutyle est en posi
on équatoriale.

Dans le deuxième cas, on constate qu'il y a une réac
on avec l'anion stabilisé. L'étape 2 (la

forma
on du complexe X+ π allyle) a donc lieu et on peut supposer que ce8e étape est

stéréospéci+que an�, probablement une SN2).

Dans le premier cas, la conforma
on fait que l'on ne peut réaliser l'approche du métal en an
 par

rapport au nucléofuge acétate.



Pour le composé tricyclique endo du document 1 , on constate dans un premier temps que

l'approche en an
 du métal n'est pas possible du fait des fortes interac
ons 1,3 diaxiales. Donc pas

de complexe π allyle possible. Dans un deuxième temps, le complexe π allyle peut être obtenu

mais l'approche du nucléophile en an
 ne peut avoir lieu pour les mêmes raisons que

précédemment. On peut donc supposer que l'étape 3 sera également an� stéréosélec�ve.

18. Dans le document 2, on constate que la transforma
on est très régiosélec�ve. On ob
ent 92 %

du composé A. Elle est également stéréosélec�ve car il y a réten
on de conCgura
on du

nucléophile carboné (qui garde le même classement dans la règle CIP que le nucléofuge acétate.).

On en déduit que l'étape 3 est bien également stéréosélec�ve an�, de type SN2 . Deux inversions

de conCgura
on mènent à une réten
on globale de conCgura
on.

19.

Lors de l'étape 3, le nucléophile est un énolate plan. On ne peut contrôler à ce stade de l'étude la

conCgura
on du carbone noté avec un astérisque.

 



B Stockage de l'énergie : ba8eries lithium polymères

1. On écrit les deux demi-équa
ons des deux couples rédox puis on somme, ce qui donne :

8 MnO4
–
 + 8 H

+
 + 3 C4H4O4 = 6 C2H2O4 + 4 H2O + 8 β-MnO2

2. La transforma
on β-MnO2 → λ-MnO2 est spontanée à haute température, ce qui montre que, du

point de vue thermodynamique, la phase β-MnO2 est instable vis-à-vis de la phase λ-MnO2 à
haute température. En revanche, la phase β-MnO2 est stable à température ambiante puisque c’est
elle qui est formée par la transforma
on précédente. Néanmoins, ce�e stabilité peut n’être que
d’origine ciné
que...

Si la transforma
on inverse ne se fait pas, deux explica
ons sont possibles :

◦ soit la phase λ-MnO2 est stable à température ambiante mais ne se transforme pas pour
des raisons ciné
ques (elle est métastable) ;

◦ soit elle est stable à la fois thermodynamiquement et ciné
quement. Il est impossible
ici de trancher.

3. La maille cfc d’ions oxyde con
ent quatre ions oxyde au sein desquels on trouve quatre sites
octaédriques situés au centre du cube et aux milieux des arêtes. Si seulement la moi
é de ces sites
sont peuplés d’ions Mn4+ la maille con
ent deux ions manganèse et cela correspond bien à un
oxyde de formule MnO2.

4. Sur l’électrode contenant le dioxyde de manganèse, il y a
inser
on des ions lithium de l’électrolyte selon la demi
équa
on orientée schéma�que (on ne sait pas combien d’ions
lithium s’insèrent dans la matrice) :

Li
+
 + MnO2 + e

–
 → « LiMnO2(s) »

Il s’agit d’une réduc
on, non pas des ions lithium puisqu’on
parle d’inser
on dans le cristal d’oxyde de manganèse, mais
d’un certain nombre (arbitrairement pris ici égal à un) d’ions
manganèse(IV). L’électrode à dioxyde de manganèse est donc la cathode et le pôle (+) puisqu’il
s’agit d’un système électrochimique générateur.

Inversement, l’électrode de lithium métallique est l’anode et cons
tue le pôle néga
f de la cellule ;
elle est le siège de l’oxyda
on du métal en ions lithium selon la demi équa
on orientée :

Li → Li
+
 + e

- 

Les électrons transitent dans le circuit extérieur de l’anode vers la cathode, donc du lithium
métallique vers le dioxyde de manganèse. Le courant circule bien entendu en sens inverse, par
conven
on.

L’équa
on de fonc
onnement est donc : Li + MnO2 = « LiMnO2 », avec les réserves précédentes sur
la stœchiométrie .

Les trois espèces sont solides, donc la tension à vide est égale à la tension à vide standard, elle-
même égale à la diTérence des poten
els standards des couples mis en jeu.

On trouve U = 4,2 V

5. La maille de dioxyde de manganèse con
ent deux ions manganèse(IV) et quatre ions oxyde. Si
un seul ion Mn

4+ se réduit en Mn
3+ lors de la décharge de la cellule, la conserva
on de la charge



impose qu’un seul ion Li+ puisse s’insérer dans le cristal en site tétraédrique. La formule du
composé d’inser
on est donc LiMn2O4, plus précisément [Li

+
,Mn

4+
,Mn

3+
,(O

2-
)4].

6. La varia
on rela
ve de volume entre l’état Cnal et l’état ini
al est :

ΔV/V = (af/ai)3 - 1 soit, comme af = ai + Δa avec Δa << ai : ΔV/V = 3 (Δa/ai)

Numériquement, ΔV/V = 7,5 %

7. Chaque maille peut emmagasiner une charge posi
ve : une mole de maille (de masse 174 g)
emmagasine une mole de charge soit 96500 C, ce qui donne une capacité massique d’environ
5,54.10

5
 C/kg ou encore 154 Ah/kg, valeur compa
ble avec la donnée du tableau 1.(1Ah = 3600 C)

La quan
té d’énergie massique s’ob
ent en mul
pliant la capacité massique (la charge de la pile)
par la tension délivrée, ce qui donne 647 Wh.kg

-1.

8. L’équa
on de la réac
on de recharge est la même que celle de la décharge, mais lue en sens
inverse (le système est renversable), soit LiMn2O4= Li + 2MnO2.

9. Si des Claments de lithium grandissent entre les deux électrodes, on risque le court-circuit…

On peut imaginer que l’électrolyte géliCé limite
la propaga
on des dendrites...

10. Au vu des poten
els standard donnés et des
couples correspondants, en dépit du fait que le
document 4 annonce un fonc
onnement « sans
survenue de réac
on chimique des matériaux
ac
fs », on peut écrire les demi réac
ons
suivantes lors de la charge :

◦ LiMn2O4 → Li
+
 + 2 MnO2 + e

-

C’est une oxyda
on (fourniture
d’électrons), on est à l’anode.
Évidemment, il y a oxyda
on d’un
ion Mn3+ en ion Mn4+.

◦ Li
+
 + 6 C + e

-
 → LiC6

C’est une réduc
on, on est à la
cathode, c’est le carbone qui se réduit et pas le lithium.

L’équa
on de la réac
on est : LiMn2O4 + 6 C = LiC6 + 2 MnO2

La tension à vide est encore égale à la diTérence des poten
els standards des couples, puisque la
tension ne dépend que de l’ac
vité de solides, toutes égales à un, et de la température. Elle vaut
donc U = 3,7 V encore une fois.



C ITO

1. • Les courbes en poin
llé correspondent aux couples de l'eau. 

La demi-équa
on redox correspondant à l'eau réductrice s'écrit : 

O2 (g)+ 4 H+(aq) +4e- = 2 H2O (l)

En appliquant la formule de Nernst, il vient E  = K1 –( a/4).4pH

où a = RT/Fln10 = 0,06 (V)  à 298 K. La pente de ce�e fron
ère est donc de – 0,06 V /unité pH. 

            La demi-équa
on redox correspondant à l'eau oxydante s'écrit : 

2 H+(aq) + 2e- = H2(g)

En appliquant la formule de Nernst, il vient E  = K2 –( a/2).2pH

La pente de ce�e fron
ère est donc de . – 0,06 V /unité pH.

•  Pour le couple In2O3 (s)/In(s) 

In2O3 (s) + 6 e- + 6 H+(aq) = 2 In(s) + 3H20(l)

En appliquant la formule de Nernst, il vient E  = K3 –( a/6).6pH

La pente de ce�e fron
ère est donc de  – 0,06 V /unité pH. 

Elle est eTec
vement visuellement iden�que à celle des deux précédentes fron�ères, parallèles à

ce8e troisième.

2.- Quel que soit le pH, le domaine d’existence thermodynamique de l’indium est disjoint du

domaine de stabilité de l’eau, qui se trouve entre les fron
ères poin
llées. A tout pH, l’indium

métallique n’est donc pas thermodynamiquement stable dans l’eau.

3.-                                               In2O3(s) +6H+(aq) = 2 In3+(aq) + 3 H20(l)

soit :                                       (1) 1/2  In2O3(s) + 3H+(aq) = In3+(aq) + 3/2 H20(l)

4- A la fron
ère entre les domaines de stabilité de  In3+(aq) et de  In2O3(s), on  prend par conven
on

[ In3+] eq = Ct = 10-2 mol.L-1, et on lit : pHeq = 3,2.On peut alors exprimer la loi d'ac
on des masses :     

K1° = Qreq =  [In3+]C°2/[H+]3 soit : K1° =  10
 7,6 

La transforma�on est quan�ta�ve.

5.

• Solubilité de l’indium en milieu acide

D’après le diagramme E-pH du document 2, pour une concentra
on en indium (+III) soluble de

0,01mol.L-1 (concentra
on de tracé du diagramme), l'oxyde d'indium est totalement dissous en

deçà de pH =3 sous la forme d’ions In3+(aq).

Étant donné la faible concentra
on de tracé, on peut proposer de calculer le pH limite de



précipita
on pour une solu
on de concentra
on un peu plus importante, ,1  mol.L-1  d’indium (+III)

soluble. A la limite de précipita
on de l’oxyde d’indium, l’équilibre (1) est établi et [In3+] =  1 mol.L-

1 donc : 

Avec la loi d'ac
on des masses, il vient pH = 2,5

L’indium (+III) présent dans l’ITO sera donc totalement soluble en milieu fortement acide. On se

place par la suite à pH =1 : la solubilité de l’indium (+III) est alors supérieure à c° = 1 mol.L-1.          

• Solubilité de l’étain (+IV) en milieu acide sulfurique

À pH =1 en milieu acide sulfurique, montrons que la concentra
on en étain (+IV) en solu
on sous

la forme  Sn(OH)3 + est absolument négligeable. En présence d’oxyde d’étain (+IV), l’équilibre (s,IV)

est établi. On a alors :

KS,IV = ([Sn(OH)3+]/c°). ([H+]-3/c°3)  donc :       [Sn(OH)3+] = c°.KS,IV.10-3pH   = 10-9,5 c°

On peut en déduire que dans ces condi
ons, en présence d’ITO, le rapport des concentra
ons en

étain (+IV) et en indium (+III) solubles est :  et R =[Sn(IV)]/[In(III)] <  10-9,5 <<1

L’objec�f de sépara�on de l’indium et de l’étain dans deux phases diXérentes est a8eint.        

• Solubilité de l’étain (+IV) en milieu acide chlorhydrique

En milieu acide chlorhydrique,  SnO2(s) peut alors se solubiliser sous la forme Sn(OH)Cl2+ selon la

réac
on d’équa
on :

 SnO2(s) + 3H+ (aq)+Cl- (aq) = Sn(OH)Cl2+ (aq)  + H2O(l) de constante K'S,IV = KS,IV . Kc = 10-1

On voit que l'oxyde d'étain est ne�ement plus soluble en présence d'ions chlorure et donc

dans l'acide chlorhydrique.

À concentra
on en acide chlorhydrique c = 10-1 mol.L-1, pH = 1. Si l’équilibre précédent étant établi,

on peut appliquer la loi d'ac
on des masses : [Sn(OH)Cl2+] = 10-5 c°

Dans ces condi
ons, en présence d’ITO, le rapport des concentra
ons en étain (+IV) et en indium

(+III) solubles est :   R' =[Sn(IV)]/[In(III)] <  10-5 <<1 et l’objec�f de sépara�on de l’indium et de

l’étain dans deux phases diXérentes est également a8eint, mais de façon moins sa�sfaisante.

Bilan : on choisira une lixivia
on en milieu acide sulfurique : l’indium (+III) est solubilisé sous la

forme In3+ alors que l’étain (+IV) reste très majoritairement sous forme solide  SnO2(s)et peut être

séparé par Cltra
on.

6. Toujours dans ces mêmes condi
ons (solubilisa
on dans l’acide sulfurique), si l’on considère

ce�e fois-ci que l’étain (+IV) a été réduit au préalable en étain (+II) sous la forme SnO(s), ce dernier

peut être dissout sous la forme Sn2+ selon la réac
on (s,II) de constante KS,II = 10
2,1

, ce8e fois-ci plus

favorable. 

Si l’on se place à pH = 1, calculons la solubilité de l’étain (+II). L’équilibre (s,II) est établi :

 KS,II = 102,1 = ([Sn2+]/c°)/10-2pH donc :            [Sn2+] = c°.KS,II. 10-2pH ≈ c°



Cela conCrme que l’étain (+II) est très soluble en milieu acide. Il faut donc éviter les condi�ons

dans lesquelles l’étain (+IV) pourrait être réduit.

Récupéra�on de l’indium métallique

7.

8. Dans les condi
ons d’électrolyse, pH =2. Ainsi, le poten
el d’équilibre du couple  (H+(aq)/H2(g))

peut se calculer en prenant pH2 = p° : Eeq = -0,1 V

Or, la vague de réduc
on deH+(aq) débute à un poten
el d’électrode ES = - 0,5 V. La surtension

cathodique à vide (ou surtension cathodique seuil) hs de (H+(aq)/H2(g)) sur 
tane est donc :

hs = Es -  Eeq = -0,4 V

9.  En oxyda
on, l’indium, matériau d’anode, est lui-même oxydé. Le matériau est toujours présent

à l'électrode. La courbe ne présente pas de palier lié au transfert de ma
ère en oxyda
on.

En réduc
on à la cathode, ce sont les ions In3+ qui sont réduits. A des poten
els inférieurs au

poten
el d'équilibre, la réduc
on de  In3+ en In(s), est limité par l'approvisionnement en ions In3+ à

la cathode au travers de la couche de diTusion. Le transport de ma
ère est ciné
quement limitant.

Avec la loi de Fick, on montre que la vitesse de réduc�on cathodique est limitée par le transport

électroly�que des ions  In
3+

 vers la cathode : on observe ainsi un palier limite de diXusion.  

10. 

On fait Cgurer les courbes i-E en oxyda
on rela
ves au cuivre et au fer qui sont les impuretés à

prendre en compte dans l'anode impur. Aucune valeur de surtension anodique n'étant précisée, on

place les courbes correspondant au voisinage des poten
els standard E° des couples (Fe2+/Fe) et

(Cu2+/Cu) puisque les couples sont rapides. On fait Cgurer EA qui apparaît sur le document 6.

A ce poten
el, on constate que l’indium et les impuretés de fer peuvent être oxydés à l'anode. 

EA = -0,1 V > Eeq (In3+/In)≈  E°(In3+/In) = -0,3 V

            ¨ .



De même, EA = -0,1 V > Eeq (Fe2+/Fe)≈  E°(Fe2+/Fe) = -0,44 V 

En revanche, EA = -0,1 V < Eeq (Cu2+/Cu)≈  E°(Cu2+/Cu) = 0,3 V 

bilan : A l'anode , le fer ainsi que l'indium sont oxydés en Fe2+(aq) et In3+(aq). Le Cu n 'est pas oxydé

et reste sous forme de Cu métallique solide. 

11- Au poten
el EC, la vague de réduc
on des ion H+(a q )  a déjà débutée : il y a réduc
on

cathodique, bien que lente, de ces ions en dihydrogène. Le gaz qui se dégage est donc le

dihydrogène.

12- Le cuivre métallique (impureté) ne subit pas de transforma
on et tombe en cours

d’électrolyse dans le panier anodique car les autres éléments qui cons�tuent l'électrode sont

solubilisés.

Le fer métallique est oxydé à l’anode, ce qui libère des ions Fe
2+

(aq) dans l’électrolyte. En cours

d’électrolyse [Fe2+] <10-8 mol.L-1 (raisonnable, étant donné que le fer n’est qu’une impureté

anodique),  : Eeq,N = -0,44 + 0,03 log(10-8) = -0,68 V. Le fer n’est pas réduit à la cathode et reste dans

l’électrolyte sous la forme d’ions Fe
2+ 

 en +n d’électrolyse.

Cela permet de récupérer l’indium métallique pur à la surface de la cathode et jus�+e donc

l’u�lisa�on d’une anode soluble.


