Etude des réactions en solution aqueuse PCSI

TD SA4 — Etude des réactions d’oxydo-réduction

E°(AIPT/Al) = —1,66 V E°(Cut/Cu) =0,52 V E°(ClO4~/C17) =1,39 V
E°(Cr**/Cr) = —0,90 V E°(Iy)/17) = 0,535 V E°(Au?T/Aut) =1,41V
E°(Zn*T /Zn) = —0,76 V E0(13 /1 ) =0,545 V E°(CelT/Ce®T) = 1,44V
E°(Fe?T /Fe) = —0,447 V E°(Io(aq)/T7) = 0,621 V E°(PbOy/Pb?T) = 1,44 V
EO(COQ/H2C204) =-0,43V EO(OQ/HQOQ) =0,70V EO(BI"O3_/BI‘2) =1,48V
E°(Cr3t /Cr*T) = —0,42 V E°(HIO/T™) = 0,76 V E°(HCIO/CI™) = 1,49 V
E°(Pb?T/Pb) = —0,12 V E°(Fe*T JFe?t) = 0,771 V E°(Aut/Au) =1,5V
E°(NO3~ /NH3) = —0,12 V E°(AgT/Ag) = 0,80 V E°(MnO4~ /Mn?T) = 1,51 V
E°(HgO/Hg) = 0,0977 V E°(NO3~ /NOy™) = 0,835V E°(03/H50) = 1,65 V
E°(HCOOH/CH30H) = 0,05V E°(NO3~/NO) = 0,96 V E°(Hy02/H20) = 1,77V
E°(S406%7/S205%7) = 0,09 V E°(1057 [Iy(aq) = 1,19 V E°(Fy/F7)=2,87V
E°(CO327/C)=0,21V E°(CrO4>~/Cr*T) = 1,25 V
E°(1037/T7) =0,26 V E°(Cra072~ /Cr*T) = 1,36 V
E°(Cu®T/Cu) = 0,34V E°(Cly/Cl7) =1,36 V

Données :
— Nombre d’Avogadro : A% = 6,022 x 10> mol ™!
— Constante des gaz parfaits : R = 8,314 J - mol~! - K—1.
— Constante de Faraday : .% = 96500 C - mol~!

Application directe du cours

Exercice 1: Méthodes de base B0

1) Déterminer les degrés d’oxydation de I'azote dans les composés suivants : NHz, NH; T, No, NO, NOg,
HNO,, HNOs.

NHgz : N:-III, H: +I

NH,T N:-III, H : +I

No:N:O

NO : N: +II, O : -II

NO3z : N: +IV, O : -II

HNO3 : N: +III, H:I, O : -II

HNO3z : N:+V,H: +I, O:-II

2) Quel est le degré d’oxydation de l'oxygene dans le dioxygene ? Dans I’eau? Dans un alcool ? Dans le
peroxyde d’hydrogene HoO9 ?

Le degré de 'oxygene est respectivement 0, -1I, -II et -I.

3) Déterminer le degré d’oxydation de ’aluminium dans A1H, et AI(OH)4

AlH,  : Attention, on voit qu’il doit nécessairement avoir des liaison Al-H. Donc on ne peut pas
supposer que le degré d’oxydation de I’hydrogene vaut +I. Dans le cas d’hydrures métalliques
(liaison Métal-H), ’hydrogeéne est au degré -I. L’aluminium est alors au degré +II1 d’apres
le calcul.

Al(OH)4 ™ : Ici pas de piege, les H sont liés aux oxygenes. Donc le degré d’oxydation des hy-
drogenes est +1, celui des oxygenes est -II. On a donc d’aprés le calcul "aluminium au degré
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Etude des réactions en solution aqueuse

PCSI

‘ d’oxydation +III.

4) Qui de SO42" ou S203%" est I'oxydant ?

lere possibilité : équilibrer la demi-équation
28042~ +10H' + 8¢~ = S5,03%~ +5H,0

L’oxydant est celui du coté des électrons. Il s’agit de SO42 .
2e possibilité : calcul du degré d’oxydation du soufre dans les deux espéces. Pour SO42~

: +VI;
pour S203%" : +II. C’est donc bien SO42~ Ioxydant car son degré d’oxydation est le plus élevé.

5) Ecrire les demi-équations associées aux couples suivants : MnOy4~ / Mn?t: NO;~ /NO.

On a :
MnO,~ +8HT +5e¢~ = Mn?t +4H50

Et :
NOs;~ +4H" +3e” = NO + 2H,0

6) Ecrire les formules de Nernst associées aux couples précédents.

On peut écrire :

o 0.06 [MnO, "] x [8HT]®
E= EMnO4_/Mn2+ + Tlog ( [Mn2+]

0.06l0g ([NOg_] x [8 H+]4>

Exercice 2: Ecriture de réactions mO0O0O

Fcrire les réactions chimiques suivantes et calculer leur constante de réaction.

1) Oxydation des ions Fe** par les ions Cel™T.

On commence par écrire les deux demi-équations :
3+ - a2+
Fefaq) ¢ = Fefyg)
4+ - _ 34
Ce(aq) +e = Ce(aq)
On a donc finalement :
4+ 3+ 3+ 2+
Celaq) T Fe(aq) = Ce(aq) + Fe(aq)
La constante vaut :
K° = 10M‘7TL%.1())X(E81_EIO%ed)
~ 1O£X(E817E%ed)
_ 10070%&1,4470,771)

=2,2x 10!

2) Oxydation du zinc Zn par les ions nitrates NO3 .

On commence par écrire les deux demi-équations :

Inlly +2e” = Zng

NO3™ (aq) + GHE;q) +5e” = NO( +3H20(
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Etude des réactions en solution aqueuse PCSI

5)

On a donc finalement :

57Zn(s) +2NO3™ (aq) + 12 H(th) =5 Zn%;a) +2NO(g) + 6 H20y

La constante vaut :
ZF
K°=10 770y X (Eda—Fhea)
10
~ 1OEX(E(OD.T_E§)%ed)

— 105,059 * (0-96+0.76)

=3,4 x10*"

Réduction du diiode Iy par le thiosulfate S,0452".

On commence par écrire les deux demi-équations :
Ipaq) +2e7 =21

81062 (aq) +2€ = 252037 (aq)
On a donc finalement :

I(aq) +2 82032_(aq) = S4062_(aq) +2 I(aq)

La constante vaut :
ZF o o
K° =10 7m0 < (Edz—Fhea)
10
~ 10¢eo0 X(Egz_E?%ed)

— 105,059 ¥ (0:96-0.62)

=3,4 x 10"

Ecrire 'action de Cly sur Mn?T.

On écrit les deux demi-équations électroniques :
MnO4~ +8H" +5e~ = Mn*" +4H,0

Et :
Clg—l—Qe_ =2CI™

On multiplie la premiere par -2 et la deuxieme par 5. Puis on somme :
5Cly +2Mn?t + 8Hy0 = 10Cl1~ +2MnO,~ + 16 HT
La constante de réaction vaut :

10 o I nle]
K° — 10%X<E012/01— B im0 a2 +) — 2,7 x 10%

Dismutation de I'eau oxygénée.

Les deux demi-équations sont :

HyOs(aq) + 2H(;) +2¢ = 2H20q)

Og(g) +2 H(tq) +2e = HQOQ(aq)
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Etude des réactions en solution aqueuse PCSI

On a donc la réaction :
2H202(aq) = Oz(g) +2H20q)

La constante de réaction vaut :

(E(o)z/H2O2_E€I202/H2O) =1,9x 1036

10
K°=10%"

Exercice 3: Détermination de réaction en milieu acide B0

Pour chaque deux couples cités, préciser la réaction spontanée attendue en milieu acide, donner son bilan
de réaction et calculer la constante.

1)

HIO/T et C1O4 /Cl°

Les deux demi-équations sont :
HIO (aq) + H{yy) +2€7 = I— () + H20q)

ClO4™ (aq) + 8Hy + 8¢ = Cl—

(20) +4H00

aq)

La réaction fait réagir le meilleur oxydant (E° le plus grand) avec le meilleur réducteur (E° le
plus petit). On a donc :

ClO4™ (aq) + 4I—(aq) + 4HE;q) = 4HIOaq) + Cl—(

aq)
On peut calculer la constante de réaction avec :

nAE°

K°=10 e =2,7x10%

1\/[11047/1\/&12Jr et COQ/HQCQO4

Les deux demi-équations sont :
MnOy4 ™ (aq) + 8H( +5e = Mnif) +4Hy0

2 COQ(g) +2 H@q) +2e = HQCQO4(aq)

La réaction est :

2MnO4 ™ (aq) + 5 HaCaOu(aq) + 6 H,y) = 10 COg(g) + 2 Mn ) + 8 Ha0(

On peut calculer la constante de réaction avec :

nAE°

K°=10 < =1,1x 10%3

Cr,07% /Cr*T et HCOOH/CH30H

Cr2072*(aq) + 14 H@q) +6e =2 Cl‘?;:l) + 7H20(1)

HCOOH(aq) + 4 H{,) +4e™ = CH30H(aq) + H20q)

La réaction est :

2 Cr2072_(aq) +3 CHgOH(aq) + 16 HZ:KI) =4 CI‘?;_q) + 3 HCOOH(aq) + 11 HgO(l)
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Etude des réactions en solution aqueuse PCSI

On peut calculer la constante de réaction avec :

nAE°

K°=10 e =2,8x 10%6

4) PbOQ/Pb2+ et OQ/HQOQ

Les deux demi-équations sont :

PbOg(s) + 4Hfy +2e” = Pb{, +2Ha0(

Og(g) + 2 H?z;q) + 2e = HQOQ(aq)

La réaction est :

PbO2(s) + HaOs(aq) + 2 H{) = P + O2(e) + 2H20q)

On peut calculer la constante de réaction avec :

nAE°

K°=10 e =1,2x10%

5) NO3 /NHj et A>T /Al

Les deux demi-équations sont :
N037(aq) +3 HE;q) +2e” = NHg(aq) +3 HQO(I)

AIRE) +3e7 = Algg)
La réaction est :

3NO3™ (aq) +2Al) +9 H@q) = 3NH3(aq) + 2 AI‘Z’;;D +9H20)

On peut calculer la constante de réaction avec :

e}

Ko —=10"% = 4,1 x 101

6) FQ/F7 et O3/H20

Les deux demi-équations sont :
Fog) +2e = QF(_aq)
O3(g) + 6H{) +6e” = 3Hx0q)
La réaction est :

3Fa(e) + 3Ha0) + 9H@q) =6F () + O3(e) + 6H@q)

On peut calculer la constante de réaction avec :

nAE°

K°=10 e =1,2x 10"

Exercice 4: Détermination de réaction en milieu basique | [

Pour chacun des couples suivants, déterminer la réaction spontanée en milieu basique et sa constante
thermodynamique de réaction.

1) NO3~ /NOy~ et CrO42 /Cr3t

FEn milieu basique, on équilibre comme en milieu acide puis on ajoute des HO™ pour éliminer les
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Etude des réactions en solution aqueuse PCSI

H*. Les deux demi-équations en milieu acide sont :
NOg_(aq) + 2 H(th) +2e = NOQ(g) + HQO(])

CrO42_(aq) + 8 H(Zq) +3e” = Cr?;l) +4H20q)

Les demi-équations en milieu basique sont donc :

NO3™ (aq) + H20q) +2e~ = NOg(g) + 2HO

CrO4*” (aq) + 4H2Oq) + 3¢~ = Cr{f) + 8HO

La réaction en milieu acide est :

3NOs(g) +2CrO4* (aq) + 10H{, ) = 3NO3 ™ (aq) + 2 Crisry + 5 HaOq (A)

La réaction en milieu basique est donc :
3NOy(g) +2 CrO42_(aq) +5H20() = 3NO3™ (aq) + 2 Cr?;('l) +5H20() + 10 HO(_aq) (B)

On peut calculer la constante de réaction en milieu acide avec :

nAE°

K pide =10 %0 =1,6 x 10"

On a donc :

o _ o 10 __ —98
KBasique - KAcideKe - 47 1 x10

2) MnO, /Mn?t et 103 /1"

En milieu basique, on équilibre comme en milieu acide puis on ajoute des HO™ pour éliminer les
H*. Les deux demi-équations en milieu acide sont :

MnOy ™ (aq) + 8H( +5e” = Mnff) +4HyO(
1037 (aq) + 6 Hyyy + 6™ =T, +3H20q)
Les demi-équations en milieu basique sont donc :
— — 2 —
MnOy4 ™ (aq) + 4H2O() +5e” = Mn(;q) + 8 HO(aq)

IOgi(aq) +3 HgO(]) +6e = I(_aq) + GHO(_aq)
La réaction en milieu acide est :
6 MOy~ (aq) + 51(5q) + 18H(y) = 6Mnf) + 51037 (aq) + 9HaO(
La réaction en milieu basique est donc :
— — 2 — _
6 MnO4 ™ (aq) + 51(5q) +9H200) = 6 Mn(f) + 51037 (ag) + 18 HOG,,
On peut calculer la constante de réaction en milieu acide avec :

nAE°
Kide = 10" e~ x10%3¢

On a donc :
o _ o 18 384
KBasique - KAcideKe - 47 1 x10

3) Agt/Ag et BrOs /Bry
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Etude des réactions en solution aqueuse PCSI

En milieu basique, on équilibre comme en milieu acide puis on ajoute des HO™ pour éliminer les
H*. Les deux demi-équations en milieu acide sont :

Aglag te = Agp)

BrO;™ (aq) + 6 H{,y) + 6~ = Braaq) + 3H20q)

Les demi-équations en milieu basique sont donc :

Agaq) +e = Ag(s)

BrOs3™ (aq) + 3H20() + 6~ = Bra(aq) + 6HO(,
La réaction en milieu acide est :
BrOs3™ (aq) + 6 Hfgq) + Ag(s) = Bra(aq) +6 Ag@q) +3H30()
La réaction en milieu basique est donc :
BrO3 ™ (aq) + 3H20() + Ag(s) = Braag) + Agly + 6HOy,

On peut calculer la constante de réaction en milieu acide avec :

o

K9 . =10"% =1,4x 10%
Acide 3

On a donc :

K%asique = K.Zcz'deKS == 1,4 X 1015

4) HQOQ/HQO et 00327/0

En milieu basique, on équilibre comme en milieu acide puis on ajoute des HO™ pour éliminer les
H*. Les deux demi-équations en milieu acide sont :

HZOQ(aq) + QHE;q) +2e” = 2H20(1)

0032_(aq) + GHE;q) +4e” = C) +3H20(

Les demi-équations en milieu basique sont donc :

H2O2(aq) + 20~ = 2HO

C032_(aq) +3H200) +4e” = C) + GHO(_aq)

La réaction en milieu acide est :

2H202(aq) + C) = H2Oqpy + C032_(aq) +2 Haq)

La réaction en milieu basique est donc :

2H302(aq) + Cs) + 2 HO( = 3H2O0() + 0032_(aq)

aq) —

On peut calculer la constante de réaction en milieu acide avec :

o

nA
K9 = 10" = 5,8 x 1010

On a donc :

o

KG ) _ KAcide =5 8 x 10133
Basique — K2 -

e
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Etude des réactions en solution aqueuse PCSI

Exercice 5: Tracé de diagrammes [/

Tracer les diagrammes associés aux espéces suivantes. Indiquer les zones d’existence ou de prédominance.
Les concentrations des espeéces dissoutes seront prises égales & 0,01 mol - L=!. Le pH sera pris égal a 0.

Pour tracer un diagramme, on sait qu’il y a une zone par espéece. De la gauche vers la droite, on place
les especes selon leur degré d’oxydation de maniere croissante. Et ensuite on détermine le potentiel de
la frontiere entre chaque zone avec la formule de Nernst.

1)

2)

Au, Au?t

On a un diagramme du type :

On écrit la demi-équation a la frontiere :

Au:(g;q) +3e” = Augy)

On détermine la frontiere grace a la formule de Nernst :

0,059

RT
Ep = E°(Au®t /Au) + ﬁln([Au?’ﬂ) ~ 1,5+ 1og(0,010) = 1,46 V

Fe, Fe2+7 Fe?t

On a un diagramme du type :

Fe FeZ-‘r Fe3+

| |

T T -

Ey Es E

On écrit les demi-équations aux frontieres :

Feag) + 07 = Fefyg

Fe%;g) +2e” = Fe(y)

On détermine les frontieres grace a la formule de Nernst :

RT 0,059
Ey = E°(Fe?T /Fe) + ﬁln([FeH]) ~ —0.447 + ’2 log(0,010) = —0,507 V
RT ,  [Fe?']
_ 1o 3+ 2+ _
Ey = E°(F3T /Fe®t) + gzn([Fegﬂ) =0,771V

Cr,ClrQJr Cr3t, Cry072

On a un diagramme du type :

Cr Cr2t Cr3t CroO7%

] ]
T T T -

B, Ey Es E
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On écrit les demi-équations aux frontieres :

Crijq) +2e” = Cr(y)

Criag) +e~ = Oy

Cry07% (aq) +6€ + 14 H{, ) = 2Crif) + TH0q)

On détermine les frontieres grace a la formule de Nernst :

T
Ey = E°(Cr**/Cr) + %ln([cr“]) ~ —0,90 + 0’059log(0, 010) = —0,959 V
RT, [Cr*T]
_ fo 3+ 2+ - _
Ey = E°(Cr°" /Cr )+19ln([0r2+]) 0,42V

_ RT [CI‘QO72_][H+]14
__ o 2 3
Es=F (CI"207 /Cr +) + 71’0( [Cr3+]2

=1,38V
6.7 ) ’

Exercice 6: Potentiels d’électrode [ | [

Déterminer le potentiel que prend, par rapport a une électrode standard a hydrogene, une électrode
constituée de :

1) Unfil d’argent dans une solution de nitrate d’argent & 0,10 mol - L=

Le couple impliqué est : Ag™/Ag. On a alors la demi-équation :
Aglag e = Agy

On peut alors écrire I’équation de Nernst :

o Ag™®
E=E +elog<[ g}>:0,74\/

gt/Ag T | Co

2) Une plaque de fer dans une solution de sulfate de fer (II) 4 0,010 mol - L1,

Le couple impliqué est : Fe?* /Fe. On a alors la demi-équation :

Fe%;zl) +2e” = Fe(y)

On peut alors écrire I’équation de Nernst :

Co

€o Fe?t
E = E§62+/Fe + Elog <[ ]) =—-0,507 V

3) Un fil de platine dans une solution contenant du sulfate de fer (II) & 0,10 mol - L=!et du chlorure de
fer (ITT) & 0,50 mol - L1,

Le couple impliqué est : Fe?t / Fe?*. On a alors la demi-équation :
3+ - _ a2t
Fe(aq) +e = Fe(aq)

On peut alors écrire I’équation de Nernst :

1 [Fe?*]

e Fe3t
E:%Wmﬁ+ow<[0=Q&V

4) Une plaque de cuivre dans une solution de sulfate de plomb & 0,01 mol - L.
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Ce n’est pas une électrode car il n’y a pas les deux membres d’'un méme couple.

5) Un fil de platine dans une solution, de pH = 2, contenant du dichromate de potassium a 0,010
mol - L~tet du sulfate de chrome (IIT) & 0,2 mol - L=

Le couple impliqué est : CroO72~ / Cr3*. On a alors la demi-équation :
9 B .
Crs07 (aq) T 14 H?E;q) +6e =2 Cr(;(_q) + 7H20(1)

On peut alors écrire I’équation de Nernst :

I €o [CroO7%7 | [HT]M B
E= ECrQO727/Cr3+ + ElOg ( [Cr3+]20013 =L1V

6) Un fil de platine platiné dans une solution d’acide chlorhydrique & 0,020 mol - L~!dans laquelle barbote
du dichlore sous une pression de 0,5 bar.

Le couple impliqué est : Cly/Cl . On a alors la demi-équation :

Clpg) +2e” =2 Cl(;q)

On peut alors écrire I’équation de Nernst :

o €o Pc,C%\
F = EC]Q/CI_ + 5109 <[CI]PO = 1,38 A\

Exercice 7: Etude d’une électrode de cuivre [ | [

On consideére une solution aqueuse de nitrate de cuivre II & la concentration 0,01 mol - L~'dans laquelle
plonge un fil de cuivre. On indique que le potentiel standard associé au couple est 0,34V. Le potentiel de
I’ECS est 0,25V.

1) Indiquer de quel type d’électrode il s’agit ainsi que le couple associé.

Il y a un membre du couple qui est sous forme métallique lorsque le deuxieme membre du couple
est dissout. Ainsi, il s’agit d’une électrode de lere espece.

2) Calculer le potentiel de 1’électrode.

On applique la formule de Nernst :

wlog([cu%]) = 0,34+ 0,03l0g(0,01) = 0,28 V

Eou = E(C)qu“'/Cu + 9

3) On place maintenant la solution précédente en contact avec une électrode au calomel saturé (ECS).
Quel est le montage que 'on vient de réaliser 7 Calculer la différence de potentiel. A quoi correspond-
elle?

Le montage réalisé est une pile. La différence de potentiel vaut alors 0,03 V. Il s’agirait de la fem
de la pile formée. Cependant, 'ECS étant une électrode de référence, il convient de ne pas la faire
débiter.

Exercice 8: Etude d’une pile a combustible EEC]

On considere une pile a combustible. En particulier, on fait réagir du dihydrogene avec du dioxygene.

1) Donner 'équation globale de la pile ainsi que les deux demi-équations associés aux deux couples.
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5)

On a d’une part :
2H" +2e” =H,

Et d’autre part :
Oz +4HT +4e” =2H,0

On a alors :

Os +2Hy; =2H50

Préciser quelle demi-équation a lieu a quelle électrode.

On sait que le dihydrogene s’oxyde. L’électrode associée est donc I'anode. A la cathode, c’est le
dioxygeéne qui se réduit.

. , .
Faire un schéma de la pile.
(moteur)
g h e
fl \
f 1
|
(= | ) &
.
N N
yrogéne o— | o 3 | e eppawatenoxygéne
{+ gau) g . (oxygene) + gau
u ™,
1-1—\-:4'+29'| o ey 1,0
N £ Y élestrolyte solde
\\‘ > imembr §chargase de protas)
] o
") -
) -
hydmgére m—m | N N | e
--‘}IEQ N (xyEéne)
I N -
zore — I (F— i
catelytique anode l cathods

Indiquer le potentiel de chaque électrode en fonction des activités nécessaires.

A T’anode on a :

2 +12 o
e aH+ [H ] x P
Eanode = Ef4 g, + 50109 (aH2 ) = Ef+ gy, +0,03log (CO><PH2

€o ao 0,03 Py
EA’VlOde = E62/H2O + Zlog (aH;o) = Eg)g/HQO + TlOg < PO2)

Calculer la fem de la pile lorsque le systeme est alimenté par de l'air d’un co6té, sous 1 bar, et du
dihydrogene sous 1 bar sur 'autre électrode et a un pH de 0.

Par définition, on a :

€= Eszthode — FEanode
€o Po €o [H+]2 x P°
= Egz/H2O + Zlog < p02> n ( Iz+/H2 T EZOQ (COXPH2

€o PO2 X PH
0,03
2

=1,23-0+

log(0,2x1)=1,21V
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Pour réfléchir un peu plus

Exercice 9: Détermination de potentiels standards | [

Déterminer les potentiels standards des couples suivants :
1) Aut/Au

On identifie les couples dont on connait le potentiel standard : Au**/Au et Au®*/Au*. On écrit
ensuite toutes des demi-équations associées :

Au?;g) +3e” = Aug

Au?;q) +e” = Aug

3+ - _ +
All(aq) + 2e = Au(aq)

On considére une électrode formée des trois especes Au®t, Aut et Au. Le potentiel est unique et
peut donc étre calculé selon les trois formules de Nernst suivantes :

T
E = E°(Au® /Au) + %ln([Au:H]) (1)
0 + RT +
E = E°(Au™ /Au) + ?ln([Au D (2)
RT . ([Au>"]
E = E°(Au®" /Au") + — 1
( u / u)+2¢gn<[AU+] (3)
On trouve une combinaison linéaire astucieuse pour simplifier les log : 2 x (3) — 3 x (1) 4+ (2). On
obtient :
2F — 3E + E = 2E°(Au’" /Au™) — 3E°(Au*" /Au) + E°(Au™/Au)
Finalement :
E°(Au™/Au) = 3E°(Au®T/Au) — 2E°(Aut /AuT) = 1,23 V
2) AgBr/Ag

On commence par écrire les réactions/ demi-équations que I'on connait :

AgBr(s) = Aghg) + Brug)

Agaq) +e = Ag(s)
AgBr) +e” = Ag) + Brig)

On écrit ensuite les relations que 1'on connait :

Ks = [Ag"][Br] )
B = B°(Ag"/Ag) + o In([As"]) )
E = E°(AgBr/Ag) + %ln ([B11f]> (3)

Il ne reste plus qu’a trouver une combinaison linéaire adéquate pour éliminer les concentrations.
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Etude des réactions en solution aqueuse PCSI

Par exemple, si 'on fait (2) — (3) et que 'on réinjecte (1) :
o + o RT + —
E - E=E°(Ag"/Ag) — E°(AgBr/Ag) + —In([Ag™][Br7])
RT
= E°(Agt/Ag) — E°(AgBr/Ag) + ?ln(Ks)

On en déduit :
RTIn(10)

E°(AgBr/Ag) = E°(Ag*/Ag) — 7

pKs=0,062 V

3) ClO~/Cl°

On commence par écrire les réactions/ demi-équations que I'on connait :

HCIO(aq) + H{zo) +2¢~ = Cl,) + H20q)

CIO@q) + 2 HEL;Q) +2e” = Cl@q) + HQO(l)

On écrit ensuite les relations que I'on connait :

_[c107][HT)
Ka = W (1)
E = E°(HCIO/CI7) + %m ([H(*Elé)l]_[]ﬂﬂ> (2)
—1mg+12
E = E°(CI07/CI7) + %ln (%) (3)

Il ne reste plus qu’a trouver une combinaison linéaire adéquate pour éliminer les concentrations.
Par exemple, si 'on fait (3) — (2) :

E -~ E = E°(C10~/CI™) — E°(HCIO/C1™) + %l” (%)

Puis on réinjecte (1) :

T
0 = E°(ClO™/CI™) — E°(HCIO/CI™) + %ln(Ku)

On en déduit :

Tin(1
E°(Cl0~/Cl™) = E°(HCIO/CI™) + wpm =1,72V
Données : pKs (AgBr) = 12,3 pKa (HCIO/CIO™) = 7,5
Exercice 10: Détermination de solubilité [ | (W]

A Taide des potentiels standards des couples Ia(s)/I- (aq)s 12(aq) /I (aq) €t I:()’;q)/ I (aq)

1) Calculer la solubilité de Iy dans I’eau pure.

La réaction étudiée est :
Iz(s) = I2(aq)

On a donc :
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Etude des réactions en solution aqueuse PCSI

On considere un systeme contenant a la fois du diiode solide, dissout et des iodures. On peut donc
écrire le potentiel avec le couple Io()/ 1= (aq)

Iys) +2e = 21(_aq)
Et donc : )
€o ce
B =By T 3009 <[I‘]2>

Et en considérant le couple Iz(aq) /I (aq) :

Ip(aq) +2e =2 I(_aq)

. 0 €o [IQ]CO
E - EIQ(aCI)/Ii(aq) + Elog ( [17}2

On peut donc en déduire en soustrayant les deux équations obtenues :

Et donc :

_ 10 0 €o [12]
0= EI2(aQ)/Ii(aq) o E12(5>/Ii(aq) T 510,9 <CYO

Finalement :

2po —-E° )eo
Ks — 10( 12(5)/If(aq) IQ(aQ)/I*(aq) — 1’ 36 x 10—3

2) Calculer la constante d’équilibre pour la réaction :

L (aq) + Lag) = Laq)

On consideére un systéme contenant les especes Iz(aq), I(aq) €t I:()’;q). La réaction étudiée est donc a

I’équilibre et on peut écrire :
[Is~]C?

(2] I7]

Par ailleurs, on peut écrire 'expression du potentiel avec le couple Ip(aq) /I~

_ 0 €o [IQ]CO
B = By 1+ 5109 ( TP

o

(aq) *

Et avec le couple I?;q)/ I (aq)

3— - _
I(aq) + 2¢” =31- (aq)

. o €o [137]002
E= By 1oy T 21 ( [?

On peut ensuite soustraire les deux expressions du potentiel obtenues :

_ 10 o €o [13_]00
0= Bl a1y ™ P01y T 519 ( [17][I2]

Donc :

On en déduit alors :

“F1200) /1 (1)~ B3 (a) 1 (aq)

K°=10 “ = 3,4 x 10?

3) Calculer la solubilité de I dans une solution de KI 4 0,1 mol - L1,
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Au vu des réactions précédentes, on sait que lors de la dissolution, le diiode aboutit sous la forme
I5(aq) ou la forme I3~ (aq). On a donc :

s = [Io] + [I57]
Donc : 1]
-
5= 1L (1 s )
On a de plus : L
1
K, = 072
o __ [137]00
o

On en déduit donc :

Or on sait que :

) =[] —[137]
Orona: -
K,Ks = @
1]
Donc :
] =[] — IT]K°K
Donc : -
_ I,
1= 1+ KK,
Donc :
k.o K)o | _ 2 L
s =K,C <1+ 1+K°Ks> =3,31x10"“ mol-L
Exercice 11: Etude de la pile Zinc/Argent | [H

On consideére la pile schématisée par Ag|Ag™|| Zn?T| Zn. Les deux compartiments ont le méme volume
de 100 mL. La solution d’argent I est initialement & 0,180 mol - L™, la solution de zinc II est initialement
4 0,300 mol - L™!. La plaque d’argent pése 33,0 g et la plaque de zinc pése 47,0 g au début. Données :

My, = 107,8682 g - mol ! My, = 65,38 g - mol ™!
1) Schématiser la pile.

€ [

A

g __—w NO3 ey Ky —
+“—

Zn . 5*3'-1-.:_'..- . AR () » NO5 (o)

2) Déterminer le fonctionnement de la pile : fem, équation bilan, constante de réaction, sens de déplace-
ment des charges.
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Les deux demi-équations sont :
2 —
Zn(;:]) +2e” =7Zn(
Ag@q) +e = Ag(s)

Le meilleur oxydant est I’argent. La pile réagit donc selon :
+ o2t
ZH(S) +2 Ag(aq) = Zn(aq) +2 Ag(s)
La constante de la réaction est :

K° = 10525 — 7 6 x 1072

L’électrode d’argent est alors la cathode et on peut calculer son potentiel :

o Ag*
Eca = E°Ag™ /Ag + 6Tlog <[Cg; ) =0,76V
Et pour I’électrode de zinc, qui est ’anode :
or7. 2+ €o [ZH2+
E pnode = E°Zn*" /7n + glog oo ) = -0,78V

On a donc :
€= EC’at - EAnode - 17 54V

3) Déterminer la composition de la pile lorsqu’elle ne débite plus et calculer les masses des deux plaques
de métal.

La réaction associée a la pile est quantitative. On cherche donc le réactif limitant. On détermine
les quantités de matieres initiales des especes :

no,Ag+ = [Ag+]o xV = 0, 0180 mol

Ny onzt = [207F], x V = 0,0300 mol

mzn

Mo, Zn = Z = 0, 719 mol
n

Mo Ag = ]\%g = 0,306 mol
)

Le réactif limitant est donc Ag™ et on a :

N Ao+
0,A
mar = ——8— = 9,00 mmol

2

L’état final est donc :

Especes ‘ Ag Zn  Agt  Zn*t
Quantité de matiere (mol) ‘ 0,324 0,710 0 0,039

Les masses des plaques sont donc :

myag =nfAg X Mpag =34,9¢g

My 7n = Nf7Zn X Mf,Zn = 4674 g

4) En déduire la capacité de la pile et la durée de fonctionnement maximale si elle débit une intensité
continue de 5A.
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Ona:
C=2%X.F XEmaw =1,74x10° C
Et on a: 0
I=—=
At
Donc :
At=— =348 s
Exercice 12: Etude de la pile Cuivre/Argent | [H

On consideére une pile formée d’une part d’une électrode formée par un fil de cuivre (2,0 g) et une solution
de 100 mL de sulfate de cuivre CuSOy4 & 0,01 mol - L~tet d’autre part une électrode formée par un fil d’argent
(1,5 g) et une solution de 100 mL de nitrate d’argent AgNO3 & 0,05 mol - L=!. Un pont salin relie les deux
électrodes. La masse molaire du cuivre est 63,5 g - mol~'et celle de I’argent est 107,9 g - mol~!.

1) Faire un schéma de la pile sans préciser le sens de déplacement des porteurs de charges.

élec trons conrant

i +
_ pontsalin
Cu kg

CuS04 B0

2) A quoi sert le pont salin ?

Le pont salin sert a équilibrer les potentiels des solutions ainsi que les charges. Il contient un gel
aqueux avec une forte concentration d’ions, souvent K™ et NO3 . Ces ions se déplacent alors dans
le pont salin afin d’assurer ’électroneutralité des deux solutions des électrodes.

3) Indiquer le type de chaque électrode.

On doit déterminer a quelle électrode se déroule 'oxydation et la réduction. On écrit d’abord des
demi-équations associées aux deux électrodes :

Cu?t +2¢~ =Cu
Agt +e” = Ag
Pour cela, on calcule les potentiels de chaque électrode avec la formule de Nernst :

0.06 Cu**
Ecu = Egyp+ o + —5log <[ 1; ]> = 0.34 4 0.03l0g(0.01) = 0.28 V

. 0.06  ([Ag*
Bag = Byt ag + 109 <[ : ]> = 0.8 + 0.06l0g(0.05) = 0.72 V
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Comme on pouvait déja s’y attendre avec un diagramme des E°, c’est 'argent I qui est 'oxydant
et le cuivre II qui est le réducteur. Ainsi ’anode est I’électrode de cuivre car il y a oxydation et
I’anode est ’électrode d’argent car il y a réduction.

4) Ecrire équation bilan de la pile.

On additionne alors les deux demi-équations électroniques et on obtient :

2Agt + Cu = 2Ag + Cu?*

5) Donner le sens de déplacement des porteurs de charge.

Les électrons sont produits sur le cuivre. Ils se déplacent alors vers I’électrode d’argent pour réagir.
En solution, il y a production d’ions Cu?*. Ainsi, il faut, pour équilibrer les charges en solution, que
des anions se déplacent vers 1’électrode de cuivre depuis le pont salin. Inversement, a 1’électrode
d’argent, il y a consommation d’ions Ag™. Donc il faut un apport en cations.

6) Déterminer la capacité de la pile.

Il s’agit de la quantité totale de charge qui peut circuler. On a :

Q =nF &nax
Si les ions argent sont limitants, on a :
Emaz = nA2g+ = 2,5 mmol
Si le cuivre est limitant, on a :
MCu

Emaz = NCu = = 31,5 mmol

MCu

C’est donc les ions argent qui sont limitants et on a donc :

Q=2 x96500 x 2,5 x 1073 =193 C

7) Déterminer la masse de métal en plus ou en moins a chaque électrode lorsque la pile est complétement
déchargée.

Co6té Cu : Il y a eu réaction de :
Negt = 2,5 x 1073 mol

Cela représente donc une masse en moins :
Moyt = Nog2t X Mgt =159 x 1073 ¢

Coté Ag : Il y a formation de :
Npg+ = 5,0 x 107 mol

Cela représente donc une masse en plus :

Mpgt = Npgt X Mye =270 x 1072 g

Exercice 13: Dismutation du diiode en présence d’ions Ag™ | [

Le diiode se dismute en présence d’ions Ag’ par précipitation simultanée d’iodure d’argent et d’iodate
d’argent. Ecrire I’équation de la réaction en milieu acide et calculer sa constante d’équilibre. On indique que
pKs(Agl) = 16,1 et pKs(AglO3) = 17,5.
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Les couples considérés sont :
Ip(aq) +2e =2 I(_aq)

21037 (aq) + 12H(5q) + 10€™ = Ia(aq) + 6 H2O(

On peut donc a priori écrire ’équation de la dismutation du diiode en I’absence d’argent :
6Ig(aq) + 6 H2O0) = 1015,y + 21037 (aq) + 12H{,, K¢

On peut calculer :
10 o
K¢ =102 =3, 61077

On peut également écrire les deux réactions de précipitation proposées :
+ -
A8(aq) T L(aq) = Asl(s) K3

Agaq) + 1037 (aq) = AglO3z(y) K3

Avec : )
KO — — 10161
27 Ks(Agl
1
K¢=——  =10"°
37 Ks(AglOs

Et on peut finalement écrire la dismutation en présence d’argent :
612(aq) + 6 H20 ) + 12 Aga;q) = 10 Agl(s) + 2 AglOg3(s) + 12 HE;Q) Ky

On remarque que :
(4) = (1) +10(2) + 2(3)

On a donc :

K{ = K¢ x K99 x K§% = 3,6 x 10°

Exercice 14: Réaction du diiode avec du thiosulfate HE

On titre du diiode avec du thiosulfate de sodium. Les couples mis en jeu sont I/I~ et S404% /S203% .
Les potentiels standards respectifs sont 0,62 V et 0,09 V.

1) Donner la réaction de titrage.

On écrit les demi-équations électroniques des deux couples :
12 +2e” =217

84062_ +2e =2 82032_

On peut donc écrire la réaction de titrage :

I + 255052~ =217 + 8,062

2) Calculer la constante de réaction du titrage.

D’apres la formule du cours, la constante vaut :

KO =104 XA — 1000 %058 — 4 6. 1017

3) Comment peut-on déterminer 1’équivalence ?
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On peut détecter la présence de diiode avec de ’empoi d’amidon. Ce dernier est bleu foncé en
présence de diiode. Ainsi, lorsque le diiode est entierement consommé, la couleur disparait.

4) Cette réaction est-elle adaptée a un titrage ?

La réaction est unique car il n’y a qu’un seul oxydant possible. De plus, elle est quantitative au
vu de la valeur de la constante de réaction. En revanche, rien ne permet de justifier qu’elle est
rapide.

Exercice 15: Etude de la pile a oxyde mercurique (| _[H
1) On étudie I’électrode HgO(s)/Hg(1) en milieu basique :

a) Donner la demi équation redox de ce couple. Indiquer les degrés d’oxydation du mercure.

En milieu acide :

HgOs) + 2 HEZQ) +2e” = Hgq + H20(y

Donc en milieu basique :
HgO(s) + H2Oq) +2e™ = Hg) + 2HO

Le mercure dans HgO est au degré d’oxydation +II et dans Hg il est au degré d’oxydation 0.

b) Etablir expression du potentiel E; de cette électrode en fonction de [HO .

On applique la loi de Nernst (uniquement en milieu acide) :

o €o [H+]2
Er = Engong + 5 log ( Co2

0 c
= EHgO/Hg + eopKe + eolog <[HO]>

c¢) Calculer £y & pH = 8 puis a pH = 12.

On applique les relations suivantes et on trouve : Il ne reste alors qu’a faire les applications
numériques et on trouve :

By pr—s = 0,458 V
By pri—12 = 0,218 V

2) On étudie maintenant la pile de Ruben-Mallory : Hg()|HgO(s), HO™ [|[HO™, Zn(OH)y(s)|Zn(s). On pré-
cise que les deux solutions électrolytiques sont reliées par une membrane permettant le passage des
ions HO .

a) Etablir 'expression du potentiel Ey de 1’électrode de zinc en fonction de £°(Zn** /Zn), du produit
de solubilité de Zn(OH)z et de [HO].

On peut écrire la demi-équation électronique :

Zn%;l) +2e” =7Zng

On a donc :

2+
Eo = E°(Zn*" /Zn) + %Olog <[Z2vo ]>

Or on a la réaction de précipitation :

Znll) +2HO™ (aq) = Zn(OH)g ) K1
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c)

On peut donc écrire :

[Zn?*][HO)?
K== =
Finalement :
_ 10 2+ E KSCO2 _ 10 2+ _ @ o [HO_]
Ey = E°(Zn"" /Zn) + 5 log ([HO_]2 = E°(Zn"" /Zn) szs eolog o

Déterminer I’équation de la pile en milieu basique et sa constante de réaction.

La réaction de la pile est en milieu acide est :
HgOqy + Zns) + 2 H(aq)Jr = Hgq) + Zn%;;l) +H2Oqy

Et sa constante vaut : )
Kuige = 102027 = 1,9 x 1077

Donc en milieu basique :
HgO() + Zn(s) + HaOq) = Hg + Znf) + 2HOG)

Avec :

2 29
K%asique = KlecideKe = 17 9 x 10

Préciser la polarité de la pile, identifier I’anode et la cathode. Préciser le sens de déplacement des
porteurs de charge sur un schéma.

L’anode est donc I’électrode de zinc, c’est la borne -. La cathode est 1’électrode d’oxyde
mercurique, c’est la borne +. Les électrons circulent donc depuis le zinc vers le mercure en
passant par le circuit électrique alors que les ions HO ™ circulent depuis I’electrode de mercure
vers I’électrode de zinc en passant & travers la membrane.

Déterminer la fem de la pile et préciser si celle-ci dépend du pH.

On peut calculer :

€:E1*E2
o

0 C . € HO-
= Eqgo/ng t €olog ([HO‘]) — E°(Zn** /Zn) + 5sz + eolog <[ o ]>

= AE0+%sz
— 1,35V

La fem ne dépend donc pas du pH.

Données : Zn(OH)2 : pKs = 16,3.

Exercice 16: Etude d’une pile de concentration | [

On considere une pile formée de deux béchers A et B reliés par un pont salin de chlorure de potassium.
La solution dans le bécher A est une solution de 50 mL de sulfate de fer II & 0,1 mol - L~'et de chlorure
de fer III & 0,2 mol - L=!. La solution dans le bécher B est une solution de 50 mL de sulfate de fer II & 0,2
mol - L~ et de chlorure de fer III & 0,1 mol - L=!. On place un fil de platine dans chaque bécher.

1) Faire un schéma de la pile.
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6)

Pont =alin

L L

Compartiment A Compartiment B

Platine )
Platina

Indiquer les demi-équations en jeu ainsi que I’équation globale de la pile.

Les deux demi-piles contiennent le méme couple oxydant/réducteur. Il y a donc la méme demi-
équation de chaque coté :
Fe3t + e~ = Fe?t

Ainsi I’équation globale de la pile est :
Fe?/'{) + Fe%g) = Fe%;ﬁ) + Fe‘?g)

On ne sait simplement pas encore de quel c6té se déroule 'oxydation et la réduction.

Nommer la cathode et ’anode et indiquer le sens de déplacement des porteurs de charge.

Pour différencier ’anode de la cathode, il faut calculer leur potentiel. On a pour les deux c6tés :

0.06 [Fedt]
FE = Ege;;+/Fe2+ + 1 log <[Fe2+]

On a donc :

. 0.06 Fe3t) 4 0.2 _
EA - EF63+/F82+ - 1 log ({Fe2+}A> = OOGZOQ (01) =1.8x10 2

Et :

0.06 [Fe3t)p (0.1) 9
Ep— E? = l =0.06log ( — ) = —1.8 x 10
B Fe3t /Fe?t 1 09 ([Fe2+]13 o9 0.2

On constate donc que le potentiel du compartiment A est plus élevé que celui du compartiment
B. 1l va donc se dérouler une réduction. A est donc la cathode. B est donc ’anode. Ainsi dans le
compartiment A est réduit Fe>™ en Fe?t. Il se créée donc un déficit de charges +. Le pont salin
va donc faire migrer des ions K™ vers A. A l'inverse, en B, 1 y a augmentation des charges +. Il y
a donc migration des ions Cl~ vers B depuis le pont salin.

Déterminer la fem de la pile.

On a par définition :

€= ECathode — FEanode
= EA - EB
=36x1072V

Indiquer la fem de la pile a 1’équilibre.

L’état d’équilibre est atteint lorsque la pile ne peut plus débiter. Sa fem est alors nulle.

Déterminer les concentrations & 1’état final.
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Puisque la fem a I’équilibre est nulle, il y a égalité des potentiels d’électrodes. En particulier, on
a a I’équilibre : r f
[Fe3t],  [Fe3t]p

[Fe*t),  [Fe*T]p

Or on peut écrire a I'aide de I’avancement volumique x :

[Fe3+];’1 — Teq [F63+]B + Zeq

[F62+]?4 + Teq [F62+]B — Teq

On trouve z.; = 0,05 mol - L~!. Notons ce ceci est vrai car les volumes des solutions des deux
électrodes sont les mémes. On a donc a la fin :

[Fe*t]4 = [Fe¥t]5 = [Fe*|4 = [Fe2t]3 = 0.15 mol.L ™

On a donc finalement égalité des concentrations.

7) Déterminer la capacité de la pile.

On déterminer 'avancement molaire & partir de I’avancement volumique :
E=xxV =0.1x0.05=0.005 mol

Il y a 1 moles d’électrons qui circule par mole de réactif. On a donc fait réagir & électrons. La
charge d’une mole d’électrons est .# donc il a circulé une charge totale :

Q=7¢6=241C

Exercice 17: Détermination d’une constante de solubilité ] | [
On construit une pile formée par les deux électrodes suivantes :
— Pb(OH)y(s)/Pb, soude & 0,1 mol - L™*
— Pt dans la soude & 0,01 mol - L 'avec du Hy sous la pression de 1 bar

La fem mesurée vaut 0,18 V. Déterminer le produit de solubilité de I’hydroxyde de plomb.

Etudions I’électrode de platine. La demi équation électronique est :
- - _
2H(aq) + 2" = H2(g)
La concentration en ions H' vaut :

Ke

——— =10""
[HO™]

[H] =
On a donc :

Ep; = E°(H'/Hy) e ([H+]2P° il

+ 55 W) ~ E°(H* /Ha) + %log <PHQC2> - 072V
On peut donc en déduire le potentiel de ’électrode de plomb :

Epy = fem+ Epr = —-0.54 'V
Or a cette électrode on a la demi-équation :

Ph(OH)g, + 2~ = Phy) + 20H™ (aq)
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On sait que du coté de Pélectrode de plomb, il existe des ions Pb?T méme en quantité infinitésimale.
On peut donc aussi considérer le couple Ph?* /Pb dont la demi-équation est :

Pbif,) +2e” = Phy)
On a donc :
0 24+ RT 2+ o 24+ €o 24
Ep, = E°(Pb"" /Pb) + ﬁln([Pb ) ~ E°(Pb“" /Pb) + Elog([Pb )]

On en déduit :

2(Epp—E°(Pb2T /Pb))

[Pb?F] =10 %o =1,0x 107 mol - L~!

On observe alors que la quantité en ions HO™ n’a a priori pas changé. L’électrode étant a ’équilibre,

on peut écrire :
Ks = [HO™]?[Pb*F] = 10716

Exercice 18: Etude du cuivre HEN

Considérons les especes du cuivre : Cu, Cut et Cu?t.
p ,

1) Déterminer le potentiel standard E? o4 JCut

On considere une électrode contenant les trois especes de cuivre. On peut alors écrire le potentiel
de trois manieres différentes :

o €o

E = ECqu/Cu + Tlog([Cu"']) (1)
o €o [Cu?*]

E = ECu2+/Cu+ + Tlog ( [Cu+] (2)
o €o

bE= ECu2+/Cu + Elog([cu2+]) (3)

On cherche ensuite une combinaison linéaire pour faire disparaitre le terme log. On fait 2 x (3) —
(1) =(2):
_ ] o] o
2E-E—-E= 2ECu2+/Cu - ‘ECu2+/CuJr - ECqu/Cu

Finalement :
o

E‘gu2+/CuJr = 2E‘Cuer/Cu - Egqu/Cu =0,16'V

2) Tracer le domaine de prédominance des espéces du cuivre : Cu, Cu™ et Cu?* pour des concentrations
en espéces dissoutes de 1,00 x 1072 mol - L.

On détermine les deux frontieéres. Entre Cll2 et Cu comme ce sont deux espéces dissoutes, on
) )
a :

Er=F + =017V

o
Cu?t/Cu

Pour la frontiére entre Cu™ et Cu, Il faut écrire le potentiel de Nernst :
" Co 1) —
On peut donc tracer le diagramme de prédominance :

Cut Cu?t Cu Cu"

]

I
T t >

Ep =0.17 Elp =04 E
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On constate que ce diagramme montre que la forme Cut n’est pas stable dans I’eau. Il se passe
la réaction de dismutation :
e
2 Cu(aq) = Cu(aq) + CU(S)

On doit alors simplement prendre en compte les especes Cu?T et Cu pour tracer le diagramme.

Le potentiel Eéug+ JCu @ été calculé précédemment et vaut 0.35 V. On a donc a la frontiere :

Ep = Egpt o, + %mg([cuﬂ) =023V

On a finalement le diagramme d’existence :

Cu Cu2+
Er =0.23 E
Exercice 19: Etude d’une pile a complexation L] ] ]

Soit la pile Ag |[Ag™ || Agt CN™ | Ag. Les ions Ag™" sont & la concentration initiale C, = 0,01 mol - L.
IIs peuvent former avec les ions CN~ un complexe tres stable selon la réaction :

— n—1 o
Ag(aq) + 1CN o) = [AB(CN)n](y) K

On mesure la fem de la pile pour deux concentrations C en CN~ différentes :
Expérience 1 : C; = 1 mol-L™! ep=1,18V
Expérience 2 : Cy = 2 mol-L7! eo =1,215V

En déduire les valeurs de la constante de dissociation K° et de n.

La demi pile sans ion cyanure est la méme pour les deux expériences. Donc son potentiel est le méme.
Le couple est Ag™/Ag. On a donc la demi-équation :

Aglg) +e7 = Agy)
La loi de Nernst s’écrit alors :
[Ag™]
Co

EAg = EZg+/Ag + eolog ( Z) =0,68 V

On procéde de méme pour 1’électrode avec le cyanure. Le couple est le méme mais 1’équilibre de
complexation est établi, on a donc, avec des notations simplifiées :

., [Ag(CN),]
K= N pAe
Donec :
Eoni = EZg*/Ag T eolog C[Cig_]")f(]o)
[Ag(CN)ui

= Egg+/Ag + eolog < ) — neylog([CN™];)

KO
On observe que les ions cyanures sont en large exces. On a donc :

[CN~]; ~ C;
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Le complexe est décrit comme tres stable. On suppose donc la réaction de complexation quantitative et

donc :
[Ag(CN),)i ~ C,

On a donc : o
Ecnyi = E/‘ig+/Ag + eolog (KZ) — neylog(Ch)
On a alors : o
eo — e1 = neylog (C’l)
2
Donc : 1
n=22"°y — 1,97 ~2

€o log (%)

Et on en déduit alors :

C
— o o
ECN,Z' - EAg*/Ag + eolog <012K0>
Donc : )
C,  Fagt/ag FoNi
= 0722 o
Calculons Ecn,; pour les deux expériences. Pour cela, il faut identifier cathode et anode. On a vu
que dans les deux cas :

KO

o [Ag+]l
FE = EAg+/Ag + eolog < Co

Or vu la formation du complexe, c’est dans le compartiment avec les cyanures que la concentration en
Ag™ sera la plus faible, et donc le potentiel le plus faible. Ce sera donc ’anode. On a donc :

e; = Fpag — EoNy

On en déduit :
ECN,l = EAg — €1 = —0, 50V

Ecng = Epg —e2=—0,53 V

Finalement, avec I’expérience 1 :

K= 22107 e =1,1x 102

K°= 20107 "6 =8,7x 10"

On devrait trouver la méme valeur, les deux sont proches, on reste satisfait.
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