Partie 5 : Transformation de la matière(II)


Chapitre 1

	TD de chimie n°10
Réactions d'oxydoréduction


TD : Exercices n°1-3-6-7
Extrait du Bulletin Officiel
	Notions et contenus
	Capacités exigibles

	Oxydants et réducteurs, réactions d’oxydo-réduction
	

	Nombre d’oxydation.

Exemples usuels : nom, nature et formule des ions thiosulfate, permanganate, hypochlorite, du peroxyde d’hydrogène, du dioxygène, du dihydrogène, des métaux
	Lier la position d’un élément dans le tableau périodique et le caractère oxydant ou réducteur du corps simple correspondant.
Prévoir les nombres d’oxydation extrêmes d’un élément à partir de sa position dans le tableau périodique.

Identifier l’oxydant et le réducteur d’un couple.

	Pile, tension à vide, potentiel d’électrode, potentiel standard, formule de Nernst, électrodes de référence.

	Décrire le fonctionnement d’une pile à partir d’une mesure de tension à vide ou à partir des potentiels d’électrodes.

Déterminer la capacité électrique d’une pile

	
	Réaliser une pile et étudier son fonctionnement

	Diagrammes de prédominance ou d’existence.
Aspect thermodynamique.

Dismutation et médiamutation.
	Utiliser les diagrammes de prédominance ou d’existence pour prévoir les espèces incompatibles ou la nature des espèces majoritaires.

Prévoir qualitativement ou quantitativement le caractère thermodynamiquement favorisé ou défavorisé d’une réaction d’oxydo-réduction à partir des potentiels standard des couples.
Mettre en œuvre une réaction d’oxydo-réduction pour réaliser une analyse quantitative en solution aqueuse.


Exercice 1 : L'uranium en solution aqueuse
1. Donner le nombre d’oxydation de l’uranium dans chacune des espèces indiquées dans le tableau. (χ(O) > χ(U))

2. Sachant que son numéro atomique est Z = 92, son nombre d'oxydation maximal est-il atteint dans l'une des espèces du tableau ?

3. Calculer le potentiel redox standard du couple U4+ / U(s)

4. Montrer que, en milieu acide (à pH = 1 par exemple), UO2+ se dismute en U4+ et UO22+ (on placera les espèces concernées sur un diagramme de prédominance).

5. Ecrire la réaction de dismutation. Définir et calculer la constante d’équilibre de cette dismutation.
	Couple redox
	U3+ (aq) / U(s)
	U4+ (aq) / U3+ (aq)
	UO2+ (aq) / U4+ (aq)
	UO22+ (aq) / UO2+ (aq)

	E° (V)
	-1.80
	-0.63
	+ 0.60
	+ 0.05


Exercice 2 : Etude d'une pile
On considère la pile schématisée par : Cu(s) | Cu2+(c) || Fe2+(c), Fe3+(c) | Pt(s)






       V1
                             V2
avec c = 0,10 mol.L-1, V1 et V2 étant les volumes de solution de chacun des compartiments.

1. Quelle est la nature de chacune des deux électrodes ?

2. Déterminer le potentiel d’électrode initial de chacune des électrodes. En déduire la polarité de la pile et sa f.e.m initiale.

3. Ecrire l’équation de la réaction de fonctionnement de cette pile et calculer la constante thermodynamique de réaction correspondante.

4. Une solution de nitrate d’ammonium (NH4+, NO3-) assure la jonction électrique entre les deux demi-piles. Analyser les déplacements des porteurs de charges à l’intérieur de la pile, sans oublier le pont salin, au cours de son fonctionnement.

5. Les métaux étant présents en net excès dans chacune des demi-piles, déterminer la composition de chaque compartiment de la pile lorsqu’elle ne débite plus et la quantité d’électricité qu’elle a globalement débité pour V1 = 50 mL ; V2 = 25,0 mL.

6. Déterminer la perte de masse subie par l'électrode de cuivre.

7. La pile débite en moyenne 10 mA. Calculer sa durée de fonctionnement.
Données : E°(Cu2+/Cu) = 0,34 V ; E°(Fe3+/Fe2+) = 0,77 V ; F = 96500 C ; MCu = 63,5 g.mol-1
Exercice 3 : Bilan de fonctionnement d’une pile au lithium (d’après Centrale)
Beaucoup d'appareils portables embarqués fonctionnent avec des piles au lithium. Elles peuvent être de forme bouton ou cylindriques. Une modélisation simple d'une pile au lithium est proposée ici. Une des électrodes est constituée de lithium Li(s), en présence d'ions Li+ à la concentration de 0,010 mol.L–1. L'autre électrode est une électrode liquide au chlorure de thionyle SOCl2(l) qui joue en même temps le rôle d’électrolyte. Le chlorure de thionyle est transformé en soufre S(s), dioxyde de soufre SO2(g) et en ions chlorure Cl–. Le potentiel d’oxydo-réduction de l'électrode liquide vaut 0,65 V.
Données : E°(Li+/Li(s)) = – 3,03 V ; F = 96500 C.mol–1 ; M(Li) = 3,0 g.mol–1.
1. Caractériser le fonctionnement de cette pile au lithium : réactions aux électrodes, nom et polarité des électrodes, bilan global, fem.

2. Sur l'étiquette d'une pile du commerce on lit : Pile AA ; 3,6 V ; 2,6 A.h.
a) Quelle donnée nous renseigne sur la capacité de la pile ? Donner sa valeur en Coulomb.
b) Quelle masse minimale m de lithium (consideré comme le réactif limitant) contient cette pile ?
Exercice 4 : Potentiel d'électrode à l'équilibre
On ajoute 10,0 mL d'une solution aqueuse de permanganate de potassium (K+ + MnO4–) de concentration 1,0.10–2 mol.L–1 dans un bécher contenant initialement 25,0 mL d'une solution aqueuse acidifiée de sulfate de fer (Fe2+ + SO42–) à 3,0.10–2 mol.L–1.(Le pH est maintenu constant égal à 1).
Données : E°(MnO4-/Mn2+) = 1,51 V et E°(Fe3+/Fe2+) = 0,77 V.
1. Placer les espèces de chaque couple sur un diagramme de prédominance.

2. Ecrire l'équation de la réaction qui se produit. Cette réaction peut-elle être considérée comme quantitative ? Justifier.

3. Décrire quantitativement l'état final du système.

4. On plonge dans cette solution une électrode de platine, reliée à la borne V d’un voltmètre, et une électrode au calomel saturée (de potentiel 0,25 V), reliée à la borne COM du voltmètre. Quelle est la valeur de la tension U lue sur le voltmètre ?
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Exercice 5 : Pile avec électrodes de 2de espèce
On réalise sous 1 bar la pile : - Ag(s)|AgCl(s)|KCl 0,1 mol.L-1| Hg2Cl2(s)|Hg(l) +. A 25°C, on mesure sa force électromotrice : fem = +50 mV. On rappelle que le chlorure de potassium est totalement soluble dans l'eau sous forme ionisée et qu'en revanche AgCl(s) et Hg2Cl2(s) sont très peu solubles.

1. Schématiser cette pile. Pourquoi un pont salin n'est-il pas nécessaire pour cette pile ?

2. Déterminer l'expression littérale de la force électromotrice de cette pile.

3. Ecrire l'équation de la réaction de fonctionnement de cette pile.

4. Calculer la constante d'équilibre de cette réaction.
Données : E°(AgCl(s)/Ag(s)) = 0,22V ; E°(Hg2Cl2(s)/Hg(l)) = 0,27V 
Exercice 6 : Titrage redox direct

On cherche à contrôler la concentration en Fe2+ et en Co2+ d’une solution aqueuse notée S. On place dans le bécher 20 mL de la solution S et 30 mL d’eau distillée.

Le réactif titrant est une solution d'ions cerium Ce4+ de concentration 1,00.10-2 mol.L-1.

On effectue un suivi potentiométrique à intensité nulle.

1. Préciser la nature des électrodes utilisées.

2. Pourquoi ajoute-t-on de l'eau distillée ? Cela modifie-t-il les résultats obtenus ?

3. La courbe E = f(V) ne présente qu’un seul saut de potentiel à VE = 12,5 mL.

a) A l’aide d’un diagramme gradué en E°, déterminer la seule espèce dosée.

b) Ecrire l’équation du titrage, calculer sa constante.

c) En déduire la concentration initiale dans la solution S de l’ion dosé.

d) Déterminer l'équation E = f(V) de la courbe avant l'équivalence.

e) Pour quel volume pourrait-on s’attendre à trouver le potentiel standard du couple correspondant à l'ion dosé ?

Données : E°(Fe3+ / Fe2+) = 0,77 V      E°(Ce4+/Ce3+) = 1,44 V     E°(Co3+ / Co2+) = 1,86 V

Exercice 7 : Titrage indirect de la vitamine C
Voici le protocole permettant de mesurer la quantité de vitamine C (ou acide ascorbique C6H8O5) contenue dans un comprimé de vitamine C de 500 mg :

· préparer 100,0 mL de solution S1 contenant un comprimé de vitamine C ;

· prélever 10,0 mL de solution S1 avec une pipette jaugée, verser le prélèvement dans une fiole jaugée de 100 mL, ajuster au trait de jauge, on obtient la solution S2 ;

· prélever 10,0 mL de solution S2 avec une pipette jaugée, verser le prélèvement dans un bécher ;

· ajouter au prélèvement 10,0 mL d’une solution d’acide phosphorique à 5 % puis 10,0 mL d’une solution de diiode (concentration cdiiode​= 5,0 × 10-3 mol·L-1) et un peu d’empois d’amidon ;

· laisser réagir cinq minutes ;

· verser peu à peu une solution de thiosulfate de sodium (cthiosulfate​= 5,0 × 10-3 mol·L-1 ; (2Na+(aq);S2​O32−​(aq)) ) à l’aide d’une burette jusqu’à décoloration du mélange réactionnel.

· Le volume de thiosulfate de sodium versé, lorsque la décoloration totale est observée, est de 8,4 mL.

Expliquer les différentes étapes de la manipulation

Vérifier si le comprimé contient bien 500 mg de vitamine C. 

Données : 

E°(I2/I-) = 0,62 V ; E°(déhydroascorbate  C6H6O6/acide ascorbique C6H8O6) = 0,13 V ; E°(S4O62-/S2O32-) = 0,08 V

Eléments de correction
Exercice 2
1. EG(t=0) = 0,31 V ;  ED(t=0) = 0,77 V ; EG < ED donc le pôle positif est à droite et le pôle négatif est à gauche. Fem0 = 0,46 V 

2. 2 Fe3+(aq) + Cu(s) -> 2 Fe2+(aq) + Cu2+(aq) ; égalité des potentiels à l'équilibre => K = 1014,3
3. Les e- vont du - vers le + à l'extérieur de la pile (dans les fils). Nitrate d'ammonium : (NH4+, NO3-), les cations vont de gauche à droite, les anions de droite à gauche (par le pont salin).

4. La réaction est quasi totale donc la pile arrête de débiter lorsque le réactif limitant (Fe3+) a presque entièrement disparu. n(Fe3+) = n(Fe3+)0 – 2x = cV2 – 2x => xmax = cV2/2

Compartiment 1 : Cu(s) est en excès ; [Cu2+]F = (n(Cu2+)0 + xmax)/V1 = (cV1 + cV2/2)/V1 = 0,125 mol.L-1
Compartiment 2 : [Fe3+] négligeable ;  [Fe2+]F = (n(Fe2+)0 + 2xmax)/V2 = 2c = 0,20 mol.L-1
Quantité d'électricité globalement débitée : Q = n(e-)F = 2xmaxF = cV2 F = 2,4.102 C
5. xmax mol de Cu(s) réagissent donc il y a une perte d'une masse m = MCu xmax = MCu cV2/2 = 79 mg 

6. I = Q/Dt donc Dt = Q/I = 2,4.104 s = 6h42 min

Exercice 4
1. Calcul de la position des frontières sur le diagramme : on écrit qu'il y a égalité des concentrations des deux espèces situées de part et d'autre de chaque frontière. Ce la donne :

pour Fe3+/Fe2+, Efrontière 1 = E°(Fe3+/Fe2+) = 0,77V

pour MnO4-/Mn2+ : Efrontière 2 = E°(MnO4-/Mn2+) + (0,06/5) log [H+]8 avec [H+] = 10-1 mol.L-1
donc  Efrontière 2 = 1,41 V

2. MnO4-(aq) + 5Fe2+(aq) + 8H+(aq) = Mn2+(aq) + 5 Fe3+(aq) + H20(l) => K=1061,7>>1 => transfo quantitative

ou encore : MnO4- et Fe2+ appartiennent à des domaines disjoints donc sont icompatibles en solution.

3. Composition initiale : [Fe2+]0 = 2,14.10-2 mol.L-1; [MnO4-]0 = 2,86.10-3 mol.L-1, [H+] = 1,0.10-1 mol.L-1. 

Transfo quasi-totale => MnO4- limitant => xmax = [MnO4-]0 = 2,86.10-3 mol.L-1 

Composition finale [Fe3+]F = 5xmax = 1,43.10-2 mol.L-1 ; [Mn2+]F = xmax =2,86.10-3 mol.L-1 ; 

[Fe2+]F = [Fe2+]0-5xmax = 7,1.10-3 mol.L-1 ; [H+] = 1,0.10-1 mol.L-1 ; 

(Remarque : [MnO4-]F = e = ([Mn2+]F[Fe3+]F5/(K[Fe2+]F5[H+]8)) = 4,8.10-64 mol.L-1 !! largement négligeable)

4. A l'équilibre, on peut choisir l'un des deux couples au choix, pour le calcul du potentiel car il y a unicité mais il est plus commode d'utiliser (Fe3+/Fe2+) car l'autre nécessite de déterminer e ce qui n'était pas obligatoire à la question précédente. E(Fe3+/Fe2+) = E°(Fe3+/Fe2+) + 0,06.log([Fe3+]F/[Fe2+]F)

A.N. : E(Fe3+/Fe2+) = 0,79 V La tension lue est donc : U = 0,79 – 0,25 = 0,54 V
Exercice 5
1. Un pont salin n'est pas nécessaire car les espèces de chaque couple redox ne peuvent pas être en contact vu leur état physique. La jonction électrolytique se situe au niveau de la paroi poreuse qui retient Hg(l) et Hg2Cl2(s).

2. fem = E°(Hg2Cl2/Hg) – E°(AgCl/Ag) = 0,050V

3. 2 Ag(s) + Hg2Cl2(s) = 2 AgCl(s) +2 Hg(l) (Le sens de la réaction peut se prévoir à l'aide des E° ou bien avec la polarité de la pile donnée ).

4. K = 102.(E°(Hg2Cl2/Hg) – E°(AgCl/Ag))/0,06 =  10 2.fem/0.06 = 101,67 
