Etude des réactions en solution aqueuse PCSI

TD SA4 — Diagrammes E-pH

Application directe du cours

Exercice 1: Diagramme de I’eau [/

On veut construire le diagramme E-pH associé a I’eau. On notera que ce diagramme est associé a deux
élements : 'oxygene (formes Og et HyO) et 'hydrogene (formes Ho et HoO). Les pressions partielles sont
prises a 1 bar en convention de tracé.

E
A
1.23
iz
HaO
0 » pnH
H
sy lachirmie fr
Exercice 2: Diagramme du fer | [

On veut construire le diagramme E-pH associé au fer. On considére les formes Fe, Fe?t, Fe3*, Fe(OH),
et Fe(OH)3. On choisit une convention de tracé Cr = 1,0-1072 mol - L', Les pKs des deux précipités sont
respectivement 15,1 et 37,0. On donne les potentiels standards : E§e2+ pe = —0,44 V et E1§e3+ pe2t = 0,77

V.
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Exercice 3: Diagramme E-pH du magnésium | [

On s’intéresse au diagramme E-pH du magnésium & une concentration de tracé Cr de 0,01 mol - L~1,
Les especes du magnésium apparaissant dans le diagramme sont Mg), Mg%;l), Mg(OH)z(s). On indique que
le potentiel standard associé au couple Mg?* /Mg vaut -2,37 V. Le produit de solubilité de Mg(OH)s vaut
1,5-1071,

1) Tracer le diagramme E-pH du magnésium. En particulier préciser les pentes et les frontiéres horizon-

tales et verticales.

On trace le diagramme simplifié :

pH

Mg2+ Mg(OHQ)

Degré d’oxydation

On doit donc déterminer trois frontieres :

— Entre Mg et Mg?+
— Entre Mg et Mg(OHz)
— Entre Mg?" et Mg(OHy)

Frontiére entre Mg et Mgt : La demi-équation associée est :

Mgt +2e~ = Mg
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La relation de Nernst s’écrit :

0.06
E = By g T Tlog([Mg“]) = Byper g + 0-03l0g(Cr) = —2.43V

Il s’agit donc d’une frontiere qui ne dépend pas du pH. Elle est horizontale.
Frontiére entre Mg et Mg(OHz) : La demi-équation associée est :

Mg(OHy) +2e~ +2H" = Mg + 2H50

La relation de Nernst s’écrit :

0.06
E = Eig(oms) s T 5 l0a(H'T) = Bigiomy) g — 0-06pH

Il s’agit donc d’une droite décroissante avec le pH.
Frontiére entre Mg2t et Mg(OHy) : Il s’agit d’un équilibre de précipitation :

Mg(OHQ)(S) = Mgi:f) + 2}IO_(aq)

On détermine le pH a la frontiere :

B Mg2+] x K2
K, = [Mg?t] x [HO 2 [Me7] x K¢
On en déduit :
M 2+ K2
[HoOF] = [gKM =2.6x 1072 mol . L™!
Donc :
pH =2.6

Il s’agit donc d’une frontiere vertical a 2.6 .

Il y a intersection des trois frontieres au point de coordonnées (2.6, -2.43). On peut donc tracer le

diagramme :
E (V)
2.6 pH
Mg+ Mg(OHo)
-2.43
Mg

Le magnésium est-il stable dans 'eau?

Quelque soit le pH, on constate que le potentiel du magnésium est inférieur a celui du couple

HT /H,. Ainsi, le magnésium n’est pas stable dans 1'eau.

Exercice 4: Diagramme E-pH du zirconium

Tracer le diagramme E-pH du zirconium en considérant les especes Zr(s),Zr

(aq)’

| [

(o) Z102(5), HZ1O3— ). La

concentration de tracé Cr sera égale & 1,0-107% mol - L. Le potentiel standard associé au couple Zr*" /Zr
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vaut -1,44 V. On déterminera tous les potentiels standards manquants. On donne les réactions avec leurs

constantes :
Zr' T (aq + 4HO ™ (aq) = ZrOs(s) + 2 H,0 (1) K; =101

ZrOs(s) + HO™ (1) = HZrO3 ™ (aq) Ky =108

On trace le diagramme simplifié :

pH

ZI‘4+ ZI‘OQ HZI‘Ogi

Zr

Degré d’oxydation

On étudie ensuite les frontieres une par une :

Frontiére entre Zr*t et HZrOs ™ : On utilise Péquilibre donné dans ’énoncé pour écrire la relation :
oo 1 _ [H+]4 - [H+]4
"™ x HO]E ™ x KA Or x K2

On obtient donc : L 1
[H'] = K. x K{f x C}

On en déduit : 1 1
pH = —log(H']) = pKe — Zlog(Kl) — Zlog(CT) =1,7

Il s’agit bien d’une frontiere verticale.

Frontiére entre ZrOs et HZrOgz  : On utilise 1’équilibre donné dans ’énoncé pour écrire la rela-
tion :
[HZTOg_] [H+] x Cp
K2 = — =
[HO™] K.

On obtient donc :
[HY] = K. x Ko x Or

On en déduit :
pH =128

Il s’agit bien d’une frontiere verticale.

Frontiére entre Zr*t et Zr : La demi-équation associée est :
Zr*t 4 4e” =7r
La relation de Nernst s’écrit :
B = iy, + Plog(Ze']) = —1,44V

Il s’agit donc d’une frontiere qui ne dépend pas du pH. Elle est horizontale.

Frontiére entre ZrO, et Zr : La demi-équation associée est :

ZrOs +4e” +4HT = Zr + 2H50
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La relation de Nernst s’écrit :
e
E = E%rOg/Zr + ZolOg([H+]4) = E%rOg/Zr - BopH

On peut déterminer le potentiel standard manquant avec le point particulier (1,7;-1,44). On en
déduit :
E(Z)I‘OQ/ZI' =—-1,42V

Frontiére entre HZrO3 ™ et Zr : La demi-équation associée est :

HZrO3~ +4e” +5H" =Zr + 3H,0

La relation de Nernst s’écrit :

e _ oe e
E = B0,z + Zolog([HﬂE’ x [HZr037)) = Ejiy,0,- 7 = = PH + log(Cr)
On peut déterminer le potentiel standard manquant avec le point d’intersection avec la frontiere
précédente au pH 12.8 :

E = E%rOz/Zr —e—opH=-2,19V

Et donc :

l;O

HZrO3~ /Zr — —-1,23V

Il ne reste donc plus qu’a tracer le diagramme E-pH :

E/V
A
1,00
0 2 4 6 8 10 12 14
0,00 »pH
1.y 12,8
Zr4+
ZrOz(s)
HZrO3
-1,00
—-1,53
-2,00
Zr \

Pour réfléchir un peu plus

Exercice 5: Diagramme E-pH du chlore | [

Tracer le diagramme E-pH associé a I’élément chlore. On prendre en compte les especes Clp, C1™, HCIO
et Cl10 .
Données :

pKa(HCIO/CIO™) = 17,5 E°(HCIO/Cly) = 1,59 V E°(Cly/Cl7) = 1,40 V
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Exercice 6: Diagramme E-pH du cadmium | [
E (Ve 81 11,3  pH
T 2]| [3
Dans cet exercice on considere les especes Cd(s), 0.4 N

Cd?T(aq), Cd(OH)y(s) et HCdOy (aq). La concen-
tration de cadmium dissout vaut 0,01 mol - L™ 'par
convention de tracé.

1)

5)

<
N
N
N
N
N
N
~
~
~

Diagramme E-pH du cadmium

~
~
~
~
~
~
~
~
~

Indiquer les nombres d’oxydation des espéces de cadmium étudiées.

Ona: Cdg) : do = 0; Cdff

(aq) : do = +1I; Cd(OH)z(s) : do = +II; HCdO2— (5q) : do = +IL

Placer les especes de cadmium sur le diagramme.

On a en zone 4 : Cdg) : en zone 1 : Cd%;z) ; en zone 2 : Cd(OH)z(s) et en zone 3 : HCdng(aq).

Déterminer le potentiel standard du couple Cd?* /Cd.

La demi équation électronique associée a ce couple est :

2+
Cd(aQ)

+2e”

Cd)

Elle n’implique donc pas de changement de pH. Il s’agit de la frontiére horizontale. On lit E =
—0.46. Or d’apres la formule de Nernst :

€ 2
E= EgdH/Cd + 50109([(](1 )
Comme la concentration en espece dissoute est donnée, on peut calculer :

—0,40 V

o €o

Déterminer le produit de solubilité du dihydroxyde de cadmium.

On écrit la réaction de solubilisation :
2 —
Cd(OH)y(s) = Cd{) +2HO,

On a alors :
Ks = [Cd*"] x [HO]?

Or & cette frontiere, tout I’élément cadmium dissout est sous la forme Cd?T. On a donc :

Ks=1,6-10"1

Calculer la constante de formation de HCdOs ™ a partir de du dihydroxyde de cadmium et d’ions
hydroxydes.

On regarde I’équilibre :
Cd(OH)) + HO(,q) = HCAO2™ (aq) + H20()

On ne fera pas la confusion, il ne s’agit pas uniquement d’une réaction acido-basique. Donc la
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6)

constante associée n’est pas un Ka. On la notera K7. On a alors :

[HCdOQ_]

Ki = [HO ]

La frontiere associée est verticale a pH = 11,3. On a donc :

K¢ =10

Donner I'expression de la droite séparant le domaine du dihydroxyde de cadmium et le domaine du
cadmium solide.

La seule constante thermodynamique connue est le potentiel standard calculé précédemment. On
écrit la demi-équation électronique associée au couple considéré :

Cd(OH)z(s) +2e~ = Cd(s) + 2HO— (5

On peut donc appliquer la loi de Nernst :

o €o — o
E = E¢qomn),/ca + 5509([}10 1?) = E2q(0m),/ca — €oPH

On peut également écrire avec le couple Cd*T/Cd :

] €o ) " 0.06 Ks
E = El g2+ jcq + 5 109([CA™T]) = B s joq + —51og <[HO_]2

On obtient donc :

€o Ks

pH

7) Que se passe-t-il si ’on place du cadmium dans 'eau ?
On trace la droite associée au couple de I’eau (en pointillés). On constate alors qu’il y a un petit
domaine de stabilité. Ainsi, selon le pH, le cadmium réagit ou non.
Exercice 7: Diagramme E-pH de 'uranium (| [HW
E(V m---- T
(V) | Fe3t ! '|Fe(OH)3 |
T
On considere le diagramme E-pH de 'uranium, T s
incomplet ci-dessous, superposé au diagramme
du fer, complet. Les especes considérées seront
Utt, U3, U0y%*", UO2(OH);, U(OH), pour
Puranium. On limitera toute 1’étude a pH <
4. Les concentrations des especes dissoutes a
la frontiere seront prises égales a Cr = 0,1
mol - L™,
1,72,0 2.5
Diagrammes E-pH superposés de I'uranium et du fer
Données :

C. ROIZARD 7/ 19 Chimie



Etude des réactions en solution aqueuse PCSI

UO >t /Ut | U/ UPt | Fe’t/Fe** | UOy(OH), | U(OH); | Fe(OH)s
E°=0,31V | E°=—0,63V | E°=0,77TV | pKs; =24 | pKsy =49 | pKs3 = 38

1) Identfier les entités des zones numérotées de 1 a 5.

On détermine les degrés d’oxydation de I'uranium dans les différentes entités. Il est ensuite alors
aisé d’attribuer : 1: U3t ; 2: U ;3 : U(OH)4; 4 : UO22T; 5 : UOo(OH)s,.

2) Etablir ’équation de la frontiére entre UOy2 et Ut

On écrit la demi-équation électronique :
U0 (aq) + 4H{ ) +2¢7 = Ut +2H20q)

On peut donc appliquer la relation de Nernst :

0 €o [UO*][H*)!
F = EU022+/U4+ + ElOg <[U’4+]C’04

Avec la convention de concentration donnée dans 1’énoncé, on a :

cTc4> = Efogee juis = 2e0pH

3) Déterminer I’équation de la frontiere entre U™ et U(OH),.

On consideére la réaction de dissolution :
4 —
U(OH)y(s) = Uahy +4HO,

A la frontiere, il y a équilibre et donc :

U4+ HO™ 4

L

On a donc : K %
HO 4= — 72 =22
[ ] [U4+] CT

Finalement :
_ 1 Kso 1
pH = pKe + log([HO™]) = pKe + Zlog (CT> =pKe — Z(pKSQ —1log(Cr)) =2,0

4) On mélange 25 mL d’acide chlorhydrique & 0,4 mol - L™, 25 mL de Fe?* 4 0,1 mol-L~!, 25 mL de
Ut 4 0,04mol - L~ et 25 mL d’eau distillée.

a) Alaide du diagramme, déterminer la réaction qui se produit ainsi que sa constante.

On observe que les domaines de Fe3t et Ut sont disjoints. On obtiendra les espeéces dans le

domaine joint, c’est & dire Fe? et UO%". Les demi-équations sont :

U0 (aq) + 4H(+aq) +2e = U?;q) +2H,0()

3+ - _ 2+
Fefaq) T ¢ = Fefyg)
On peut donc écrire ’équation de la réaction :

2Felf) + U = 2Feld) + UO2* (aq) + 4 H{) + 2H20()
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La constante vaut : )
K° = 10%F = 3,9 x 101°

b) Déterminer la composition de la solution a 1’état final.

La réaction de la question précédente est considérée comme totale. Le réactif limitant est
I'uranium. On a :
Emaz = N, ya+ = 1 mmol

L’acide chlorhydrique est un acide fort et donc est quantitativement transformé en HzO™T.
On a donc a I’état final :
Espece ‘ H30* ‘ Fe?t ‘ Fe3t ‘ Ut ‘ UO0y2t
C (mol-L71) | 0,14 | 0,02 [50x107| 0 | 0,01

¢) Déterminer les coordonnées sur le diagramme E-pH du point associé a la solution finale.

Ona:

[H307]
Co
Et le potentiel peut étre calculé grace au couple du fer :

€o [Fe3t]
R ([F&*] -

pH = —log( =0,85

L’application numérique donne :

E=0,17V

Les coordonnées du point sont donc (0,85;0,17).

d) Préciser un protocole de mesure du potentiel et du pH.

Pour le pH il suffit d’étalonner un pH-metre et de mesurer le pH de la solution & 'aide d’une
électrode de verre. Pour le potentiel, on utilise une électrode de référence d’'un c6té et on
plonge un fil de platine dans la solution & analyser. La mesure de la différence de potentiel
entre les deux électrodes, a I'aide d’un voltmetre, permet par différence d’aboutir au potentiel
cherché.

Exercice 8: Diagramme E-pH du nickel HEN]

L’allure du diagramme E-pH associé a 1’élément
Nickel est donnée ci-dessous. Les especes prises

en compte sont les suivantes : les solides Ni, l?
Ni(OH); , NigOy4 , NigO3 et NiOs et les ions dis-
sous Ni?* et HNiOy . La concentration globale
des espéces dissoutes est prise égale & Cp = 1076
mol - L™!. Les segments en traits pointillés cor-
respondent aux couples de I'eau. On précise les
équations numériques de certaines frontieres :

— (3)/(7) :E=-043V;
— (3)/(5) : pH = 9,6;

— (1)/(3) : E=1,80 - 0,12 pH pour pH com-
pris entre 0 et 6.

Données :

— E°(NigO3/Ni*T) = 1,74 V

— E°(NiOg/Ni*t) = 1,62 V
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1) Attribuer a chaque espeéce son domaine de stabilité ou de prédominance en justifiant la réponse.

On calcule les degrés d’oxydation du nickel dans les entités proposées : Ni : 0, Ni(OH)y : +1I
NizOy4 : +8/3 (2 & +1IT et 1 & +II) , NigOs : +III, NiOy : +IV, Ni?* : +1I et HNiOy~ : II. On a
donc : (1) : NiOg, (2) : NigOs, (4) : NizOy, (3) : Ni?*, (5) : Ni(OH)s, (6) : NiOoH ™ ; (7) : Ni. En
particulier, on remarque bien les deux frontiéres verticales entre les trois entités contenant le Ni a
+11.

Déterminer la valeur du potentiel standard du couple Ni**™ /Ni .

On utilise la frontiere entre 3 et 7. On a alors la demi-équation :

Ni%;q) +2e” = Niy

On peut donc écrire la loi de Nernst :

€o Ni?t
B = Epr i + 5 log <[ }>

2 ce
On a donc :
E = EKH%/Ni + %log (g{:)
Donc : . Cr
EXpps )i = B = Flog (C> =-0,25V

3) Déterminer la valeur du produit de solubilité de Ni(OH)s.

On étudie 1’équilibre a la frontiere (3)/(5). On a alors :
. .9
NI(OH)Q(S) = Nl(;;l) +2 HO_(aq)

On peut alors appliquer la loi d’action des masses :

N-2+ HO™ 2
. INPH[HO)
COS
L’équilibre a lieu a la frontiere donc on a :
pH =9,6 [Ni?*] = Cr

On en déduit :
[HO™| = 10PH-PKe — 10744

Et donc :
Ks=10""*

4) Déterminer le potentiel standard du couple NiOy/NisO3 a partir des potentiels standards dans ’énoncé.

On peut écrire les demi-équations électroniques :
NiOs(s) + 4H{, ) +2¢~ = Ni**(aq) + 2H30q)

NigOs(s) + 6 Hf,) +2e~ = 2Ni**(aq) + 3H20q)

2 NiOQ(S) + 2 Héq) +2e = NigOg(S) + HQO(])
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On a donc les relations de Nernst :

0 /nTe .24 €o [H+]4
e +16
€o [H+]2
FE = EO(NiOQ/NiQOg) + Elog ( Co2 > (3)

On a donc si on fait 2- (1) — (2) — (3) :
2F — E — E = 2E°(NiOy/Ni*T) — E°(Niy03/Ni**) — E°(NiOy/NiyO3)

Et donc :
E°(NiOy/Nip03) = 2E°(NiO/Ni?T) — E°(NigO3/Ni*T) = 1,5 V

5) On observe que NipOs est stable dans l’eau. Cela est-il cohérent avec le diagramme? Commen-
ter.

D’apres le diagramme, NioOg n’est pas stable dans I’eau car il possede un domaine d’existence
disjoint. Ce n’est pas cohérent avec ’observation, la réaction avec 1’eau doit étre bloquée cinéti-
quement.

6) On disperse 0,02 mol de NiyOg solide dans 1L d’eau pure dans laquelle on ajoute progressivement de
I’acide jusqu’a pH = 5.

a) Déterminer la réaction ayant lieu et sa constante.

D’aprés le diagramme, on voit que NisOs se dismutera en Ni2* et NiOs. On a donc la
réaction :

NizOys) + 4 HESOD =2 Ni%;:l) + NiO2(s) + 2 H2Oq)

La constante de réaction vaut :

KO = 10e2F — 1.2 % 10

b) Déterminer la composition & 1’état final et le potentiel que l'on peut mesurer avec cette solu-
tion.

La réaction précédente est considérée comme totale. On a pour avancement :
gmam - O, 02 mol

Et donc on a :
Espéce | HsO™ | Ni** | NiO, |
n (mol) | 107° | 0,04 | 0,02 |

On peut alors calculer le potentiel selon :
[

_ IO(N; 2+ €o
B = E°(NiOz/Ni™™) + —~log (W]Cog

>:1,06V

7) Le nickel métal n’est pratiquement pas corrodé en solution acide. Commenter cette observation au
regard du diagramme proposé.

On constate que le nickel et ’eau n’ont pas de domaine joint. Ainsi, thermodynamiquement, le
nickel n’est pas stable dans l'eau. Si la réaction ne se produit pas, c’est qu’il y a un blocage
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cinétique.

Exercice 9: Diagramme E-pH du cuivre

On étudie le diagramme E-pH du cuivre pour le-
quel on a considéré les especes Cu(s), Cu™(aq),
Cu?*(aq), Cu(OH)y(s), CuyO(s). Par convention
de tracé, la concentration de travail pour les es-
peces dissoutes aux frontieres est notée Cp et est
égale 4 0,1 mol - L™, On précise les coordonnées

EEERL]

% \.\
E
des points A : (0;0,31); B : (3,5;0,31) et C : A

W

(4,5:0,37). —

Données :
E°(Cu*T/Cu™) =0,16 V E°(0y/H20) = 1,23 V

1) Placer les especes du cuivre sur le diagramme.

On utilise les degrés d’oxydation pour placer : 1) Cu; 2) Cu®T; 3) CuyO; 4) : Cu(OH)s,.

2) Déterminer le pKs du solide Cu(OH)s,.

On étudie la frontiere DC. Elle correspond a la précipitation :
Cu?*(aq) + 2HO (aq) = Cu(OH)y(s)
A la frontiere il y a équilibre et on peut donc écrire :

[Cu2+] [HO_]2 _ CT102pH—2pKe

_ —20
Co3 Co =10

Ks =

On en déduit donc :
pKs =20

3) Préciser les especes du cuivre stables dans Ieau.

On superpose le diagramme du cuivre et le diagramme de I’eau. On a donc :

E (V b
Cu(OH),
\ Cu20 .
B ok
..... N
EETII .. L. REIEI F pH
Ho

C. ROIZARD 12/ 19

Chimie



Etude des réactions en solution aqueuse

PCSI

On constate que toutes les espéces du cuivre étudiées ont un domaine joint avec |
donc toutes stables.

‘eau. Elles sont

4) Déterminer le potentiel standard du couple Cu?*/Cu a 1'aide du diagramme.

On étudie la frontiere A/B. On a alors la demi-équation :
Cu**(aq) +2e~ = Cu(s)
Ainsi on peut appliquer la relation de Nersnt :

[Cu®*]
Co

Eap = E°(Cu?"/Cu) + %Olog (

On en déduit avec la valeur d’ordonnée de A :

E°(Cu*t/Cu)=0,34V

> = E°(Cu®"/Cu) + %log (C’O)

5) Déterminer le potentiel standard du couple Cu™ /Cu.

trois relations de Nernst :

E = E°(Cu®"/Cu) + %log <[C 2+]>

2+
E = E"(Cu2+/Cu+) + %log <[C ]>

u
C

+
E = E°(Cu™/Cu) + %log < Cl'lo ]>

Par combinaison linéaire 2 - (1) — (2) — (3), on en déduit :

E°(Cu™/Cu) = 2E°(Cu*" /Cu) — E°(Cu?*t/Cut) =0,52 V

On considére un systéme comprenant les espéces Cu(s), Cu™(aq) et Cu*™ (aq). On peut alors écrire

6) Identifier ou tracer les droites associées aux couples Cu*"/Cu™ et Cu™Cu. Commenter sur la stabilité

des espéces étudiées.

Pour le couple Cu?*/Cu™, on aurait & la frontiere :

[Cu*]
[Cu]

E = E°(Cu®t/Cu') + e—lolog ( > = E°(Cu**/Cu™)

Pour le couple Cu™/Cu, on aurait a la frontiere :

+] CT

[

[Cu

C’o

E = E°(Cu™/Cu) + %log ( ) = E°(Cu™/Cu) + %log <

sur le diagramme.

Cela crée deux domaines disjoints pour Cu™, il n’est pas stable. C’est pourquoi il n’apparait pas

)

7) En déduire la réaction que subit 'ion Cu™, sa constante thermodynamique et préciser le nom de ce

type de réaction.

Il s’agit d’une dismutation :
2Cut(aq) = Cu®(aq) + Cu(s)
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8) Déterminer le produit de solubilité de CuzO, constante thermodynamique de la réaction :

Cup0(s) + HoO(1) = 2Cut(aq) + 2HO (aq) Ksy

Lorsque cette réaction est a 1’équilibre, on a :

[Cu"P[HO ]
(o4

+ 1
log <[Cu ]> =pKe — ipKSQ —pH

KSQZ

On a donc :

C'o

C’est le cas au point B. On a donc par exemple en considérant le couple Cu™/Cu :

+
Ep = E°(Cut/Cu) + %log <[CCI,10 ]>

On en déduit donc :
1
Ep = E°(Cu™/Cu) + ¢, (pKe — 5PKsy — pHB>

On en déduit donc :

E°(Cut/Cu) — E

pK sy =2 > By opKe — 2pHp = 28,1
o
Exercice 10: Titrage des ions borohydrures ] | [
E (V)
1,5 A
On veut doser par retour les ions borohydrures
BH,  issu d’un flacon commercial afin de vérifier 1
, . . . 170 7
sa pureté. Pour ce faire on introduire 0,189 g de |
borohydrure de sodium dans 100 mL de soude a
0,1 mol - L~ !'contenant 10 mmol d’iodate de po- 0,5 1
tassium KIOgs. Apres réaction on préleve 10mL |
de cette solution que ’on dilue par un ajout de 50 T T T T T,
ml d’eau. On ajoute 1g de iodure de potassium 1 9
puis on acidifie & pH = 1. Enfin on dose le diiode 0,54
apparu par des ions S2032” & la concentration 1 3
0,1 mol-L~!. Le volume équivalent trouvé est -1,0 4
de 21,0 mL. 1 1
1,5

Diagrammes E-pH de I'iode et du bore

1) Expliquer le principe d’un titrage retour.

Il s’agit de faire réagir les borohydrures avec un réactif introduit en exces puis de titrer 'exces
restant de ce réactif. On connait donc la quantité de borohydrure par différence.

2) Placer dans le diagramme E-pH proposé les especes BHy , H3BO3, B(OH)4 , I, 17,103 .
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3)

Determinons les degrés d’oxydation des espéces en présence : BHy ™ : +1V ; H3BOs : +111, B(OH)4
+IIT,15: 0,1 : -1, 103~ : +V. On peut par exemple voir que la frontiére entre HsBO3 et B(OH)4 ™
doit étre verticale car ils ont le méme nombre d’oxydation. On sait donc que les traits pleins sont
associés a l’iode et les pointillés au bore. On peut donc identifier les zones pour le diiode : 1 : I,
2:Iyet 3:103 . Pour le bore : 1 : BHy , 2 : H3BO3 et 3: B(OH)4 .

A Taide du diagramme, indiquer quelles sont les réactions chimiques mises en jeu lors du proto-
cole.

Au début il y a des ions borohydrure et des iodate. Ces deux espeéces ne possedent pas de domaine
commun donc elles vont réagir. On a les demi-équations :

1037 (aq) + 6 H(aq) " + 6~ =1Iq) +3H20q)
BHy ™ (aq) + 3H200) = B(OH)4™ (aq) + 8 H(aq) " + 8¢~
On a donc la réaction :

41037 (aq) + 3BH4™ (aq) = 41(;(1) +3 B(OH)4_(aq)

Ensuite, lors de l'acidification, on constate que les iodates restant et les iodures n’ont pas de
domaine commun. Ecrivons les demi-équations concernées :

210357 (aq) + 12H(aq) " +10€™ = Iy(aq) + 6 H2Oqy
Ip(aq) +2e =2 I(_aq)
On peut donc écrire la réaction de médiamutation :
1037 (aq) + 6 Hiag) ™ + I () = 3T2(aq) + 3H20q)
Enfin il y a la réaction de titrage qui implique le ions thiosulfate :
25503% (aq) = 5400, +2€~

On a donc la réaction de titrage :

IZ(aq) +2 82032_(aq) = 84062_(aq) + 2 I(aq)

Déterminer la quantité de matiére d’ions borohydrures réellement introduits au début.

Remontons le fil des réactions. Lors du titrage, on détermine la quantité de diiode a la fin :

n _
i, = SZTO?P =1,05- 10 mol

On sait ensuite que le diiode formé est obtenu par la réaction de médiamutation. On a donc :

7112

"105~ ewces — 3 =3,50- 10~ mol

On a donc :
_ _ —4
nIOg_,reaction - nIO3_,im'tial - nIO3_,exces - 67 50 - 10 mol

On peut donc en déduire finalement :

370y~ ~
103~ ,reaction
T 4,88 mol
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Exercice 11: Diagramme E-pH du manganése EEE

On étudie le diagramme E-pH de 1’élément
manganese. Pour ce faire, on considere les es-
péces Mn(s), Mn?(aq), MnO4 (aq), MnOs(s)
et Mn(OH)z(s). La convention de tracer est de
poser la somme des concentrations des espéces
dissoutes comme étant une constante notée Crp.
On donnes les coordonnées des points suivants :
A:(0:-1,27); D : (0;1,20); G : (0;1,60); B :
(9,15;-1,27).

Données a 25°C :
E°(Mn?*/Mn) = —1,18 V E°(Mngs~ /MnO3) = 1,69 V E°(MnOy/Mn?*T) = 1,23V
E°(MnO4~ /MnO4*7) = 0,56 V E°(03/Hy0) = 1,23 V E°(NO3~ /NOy ™) =0,84V

1) Déterminer les nombres d’oxydation du manganése dans les différentes especes et placer ces espéces
dans le diagramme.

Le degré d’oxydation du manganese dans les entités Mn(s), Mn?" (aq), MnO4 (aq), MnOs(s) et
Mn(OH)z(s) est respectivement 0, +II, +VII, +IV et +II. On attribue les zones comme suit : 1 :
Mn; 2 : Mn?T; 3 : Mn(OH),, 4 : MnOs; 5 : MnOy , 6 : MnO42 .

2) Déterminer la valeur de la concentration de tracé du diagramme Cr.

On étudie la frontiere Mn** /Mn. On peut alors écrire :
Mn**(aq) 4 2e~ = Mn(s)

Et avec la relation de Nernst :

— E°(Mn2" €o Cr
E = E°(Mn /Mn)+2log(00)

On en déduit avec la valeur donnée par I’énoncé :

Cr=1,0-10"3mol-L!

3) En déduire la valeur du produit de solubilité de Mn(OH)s.

On étudie la frontiere verticale B-E. Il s’y produit I’équilibre de précipitation :
Mn**(aq) + 2HO ™ (aq) = Mn(OH)y(s)
A la frontiére cet équilibre est établi et donc on peut écrire :

[Mn2+] [HO_]2 _ CT 102Kef2pH
Co3 - C,

Ks =

On en déduit :
Ks=12,7

4) Déterminer, par un calcul, la valeur du potentiel standard du couple MnOy/Mn(OH)y. Vérifier le
résultat de maniere graphique.
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5)

On étudie la frontiere D-E. La demi-équation associée est :
Mn?*(s) + 2Hy0(1) = MnOs(s) + 4HT (aq) + 2~
On peut donc écrire :
[
[Mn?+]Co3

) = E°(MnOg/Mn*") — 2e,pH — e—;log <CT)

Epg = E°(MnOy/Mn*") + %log ( o

On étudie la frontiere E-F. La demi-équation associée est :

Mn(OH)a(s) = MnOa(s) +2H  (aq) + 2e~

On peut donc écrire :
Egr = E°(MnO2/Mn(OH)2) — e,pH

On peut alors calculer au point E :

E°(MnOs/Mn(OH)s) — eopHp = E°(MnOg/Mn?+) — 2epH — %log <gT>

On en déduit donc :

E°(MnOy/Mn(OH)3) = E°(MnOy/Mn*T) — e,pH — %log (gf) =0,78V

Une solution fortement basique de manganate de potassium (KoMnOy) est verte. Cette solution de-
vient violette par acidification, un précipité brun étant simultanément observé. Ecrire ’équation de la
réaction se produisant et la nommer.

1l s’agit de la réaction de dismutation de MnO42~ en MnOy et MnO4 . On écrit les demi-équations :
MnO4>~ (aq) +4HT (aq) + 2e~ = MnOx(s) + 2Hy0 (1)

MnO4~ (aq) + e~ = MnO,4*~ (aq)

On peut donc en déduire I’équation de la réaction :

3Mn0,4% (aq) + 4HT (aq) = 2MnO4~ (aq) + MnOs(s) + 2 H,0 (1)

Déterminer les coordonnées du point H.

Le point H appartient aux droites (GH) et (HJ) donc il vérifie les deux équations associées. Pour
la frontiere GH, on a :

[MnO,~|[H]*
Co5

EGH — EO(MHO4_/MHOQ)+%ZOQ ( > = EO(MHO4_/MHO2)_4eopH+@log (C'T>

3 3
Et on a pour la frontiere (HJ) :
E = E°(MnO4~ /Mn0,>7)

On en déduit donc en particulier au point H :

4
E°(MnO4~ /Mn0O4?7) = E°(MnO,;~ /MnOs) — ?pHH + Elog <)
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Et donc :

<E0<MHO4_/MHOQ) — E°(MnO4~ /Mn0O427) + @log (CT)) =13,7

3
H =
piia 4e 3 Coe

o

H a donc pour coordonnées (13,7; 0,56).

7) Une solution violette de permanganate de potassium (KMnQOy) est instable et évolue tres lentement
par formation d’un dép6t brun. Justifier et écrire I’équation correspondante. Cette réaction, tres lente,
sera négligée par la suite.

On peut tracer la frontiere entre Oz et HoO sur le diagramme E-pH du manganeése. On obtient
alors :

E (V

Mn?+ o Mn(OH)2 F oH
Hy

. C

On constate alors que ’eau et le permanganate ont des domaines disjoints. On peut donc proposer
la réaction :

4MnO42~ (aq) + 4H" (aq) = 302(g) + 4 MnOs(s) + 2H,0(1)

2+ I’i

8) Dans un dosage manganimétrique en milieu acide, impliquant la couple MnO4  /Mn ion permanga-

nate est toujours placé dans la burette. Expliquer pourquoi.

Si le permanganate est placé dans le bécher sous la burette, avant ’équivalence, il y aura des
ions MnO42~ et des ions Mn?" ensemble. Ces deux ions peuvent réagir pour créer du MnOs. La
réaction de titrage ne sera donc plus unique et le titrage en sera perturbé.

9) On étudie le titrage des ions nitrites NOy~ par du permanganate.

a) Placer la frontiére correspondante au couple NO3 /NOy~ dans le diagramme du manganeése.

La demi-équation associée est :
NO3 (aq) + 2H" +2e™ = NOy ™ (aq) + H2O (1)
La formule de Nernst donne donc :

[NOs~|[H]?

e
E = E°(NO3™ /NOy ™) + =1

) = EO(NOP,f/NOQf) —e,pH

On obtient donc la superposition :
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d)

E (V

. C

En déduire ’équation de la réaction se produisant lorsqu’on verse une solution de permanganate
dans une solution acide d’ion nitrite.

On peut alors proposer :

2MnO4~ (aq) + 5NO; ™ (aq) + 6 H (aq) = 2Mn?* (aq) + 5NO3~ (aq) + 3H0 (1)

Proposer une méthode de suivi de titrage.

On peut suivre ce titrage par colorimétrie en observant la disparition de la couleur violette
du permanganate, par potentiométrie, par conductimétrie ou encore par pH-métrie.

Il faut 4,8 mL de solution de permanganate de potassium 0,05 mol - L=! pour doser 100 mL de so-
lution de nitrite de potassium. En déduire la concentration de la solution de nitrite.

On peut écrire a 1’équivalence :

"Mnos~ _ ™NO,-
2 5
On a donc :
5[MnO4~1V;
[NO2™] _ 5[MnO47[Viy =6,0-10"3 mol - L~!
2V,

C. ROIZARD 19/ 19 Chimie



