Oxydo-réduction (corrigé)

|. CALCUL DES POTENTELS STANDARD

1. Parundiagramme de Latimer : E°(Il/l) = 0,16 V

2. Parun diagramme de Latimer : E°(V/-1) = 1,45V

.  OXYDO-REDUCTION ET PRECIPITATION

1. Cu n'est pas attaqué par les hydracides car ERQy > E°(H/H,) (on dit que Cu est un
métal noble). Il faut néanmoins faire attentioncautre ion de A Pour l'acide iodhydrique,
c'est I' qui précipite avec Cupour former Cul. On peut donc dire que le pouwaiydant de
Cu(l)/Cu(0) diminue en présence d’ions iodure. @atgpenser que E°(Cul/Cu) < 0.

Calcul : E°(Cul/Cu) = E°(CUCu) + 0,06 pK=—-0,20V < 0.

2. E°(C#'/Cu’)=0,16 V<E°(} /1) = 0,54 V donc Cti ne peut pas oxydeF.|
Mais par formation de Cul, le pouvoir oxydant de(IQ(Cu(l) augmente donc I'oxydation
des ions iodure devient a priori possible.
Calcul : E°(C@*/Cul) = E°(C#*/Cu’) — 0,06 pK = 0,88 V > 0,54 V.
Revoir le TP iodométrie.

3.  On met en présence d'un litre d'ead®¥fole de chacun des sulfures suivant >3gCdS,
CuS, HgS, ZnS.
Supposons que tous les solides se dissolvent emiggrt. La solution obtenue est telle que :
[S*]0=5.10%mol.L* ; [M?]o = 10° mol.L et [Ag']o = 2.10% mol.L"™.
Quelgue soit le métal considéergy @ Ksy donc les solides existent.
Supposons maintenant qu'il y a1énole de chaque solide formé.
Le donneur le plus fort est ZnS :

donc si ZnS= Zn** + S est RP alors [§] = (Ksz)*? = 10%°mol.L™* dons pS = 9,5.

Tracons les domaines d’existence des solides.

Pour M* + S~ = MS alors pS = pku — p& ; pour 2Ad + S~ = Ag,S alors pS = pkag —
2PpG.

ZnS | zZn’*

cds | Cd”

CuS \ cu’

AgeS | Ag’

HgS Hg**

19| 24| 34| 45 6| 51 pS

9,5
Par oxydation des ions sulfure en soufre, pS vanantger.

Il suffit de contrdler E(S/5) = E°(S/$) — 0,03 log[$].
On va dissoudre en premier ZnS puis dans l'or@dS, CuS, AgS, HgS.
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OXYDOREDUCTION ET COMPLEXATION

1. E°(F€'/F&€"=0,77V E°(Fe(CNy~/ Fe(CN)}*) = 0,36 V
Le pouvoir oxydant de Fe(lll)/Fe(ll) diminue done(HI) se complexe plus que Fe(ll).
Fe(CN)* est plus stable que Fe(GR0)

2. F&"+SCN = FeSCN"  K=1/K, =10
107 1 0
10%-x1-x X
On calcule & I'équilibre : x = 9,9 Thmol.L™* > 10°® mol.L™* donc la solution est rouge.
On constate par ailleurs que {e= 10* mol.L™ et que [SCN = 0,99 # 1 mol.C.

Qualitativement, si on consomme>Failors le complexe se détruit et la solution peut s
décolorer.

Quantitativement, il faut : [FeSCN < 10° mol.L™*

Soit: [FE[SCN/Kp < 10°mol.L™*

[Fe*] < 10°Kp / [SCNT] # 10° mol.L ™! car [SCN] > 0,99 # 1 mol.C.

Fe* est oxydé en Béalors E = E°(F&/F€") + 0,06 log [F&/[Fe*"]
avec [F&7 < 10 mol.L " et [F€"] # 10°mol.L "  donc E < 0,41 V.

3. Avec les données de I'exercice I.1., on voit qué €st instable en solution aqueuse ; il se
dismute selon :

2Cu" = Cu + Cd* K> 1.

Calculons E°(Cu(NB)** / Cu(NHs),") et E°(Cu(NH)," / Cu).
E°(Cu(NHs).>* / Cu(NHs),") = E°(CUH*/ Cu') + 0,06 log B/ By) = 0,10 V ;
E°(Cu(NH)," / Cu) = E°(CUi / Cu) — 0,06 logf) = 0,14 V.

On voit que E°(Cu(NB)4**/ Cu(NH),") > E°(Cu(NH)," / Cu) donc Cu(l) est stable en
milieu ammoniac.

V. OXYDOREDUCTION ET pH

1. Pour le couple quinone / hydroquinone noté Q 4 QEquation électrochimique est :
Q+2H +2€ = QH, donc Egpp= E° + 0,03 log ([Q]h/ [QH])

SipH < 10 alors : Epp=E° - 0,06 pH
Si 10 < pH < 11,5 alors : k= E° - 0,03 pk— 0,03 pH
Sl pH > 11,5 opp: Eo - 0,03 (pls'*' pK]_)

2. Onaaudeébut:
I Br, Cr2072_
|- Br- cr E°

v

0,65 1,10 1,30
Donc a priori les ions dichromate oxydent les imtkire en premier.

Pour avoir plus de 99,9 % d’ions iodure oxydésuiitf:
[I77<0,02 (1 -0,999) = 2.10mol.L* et [b] > 0,01*0,999 # 1T mol.L™
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Il faut donc E(3/ I") > E°(L / I") + 0,03 log 10/ (2.10°%)? = 0,87 V.
Or E(L / I') = E(CkO;* | CF") = E°(CrO;*~/ CP*") + 0,01 log[Cs0,* 1h** / [CP™])
avec [CpO;*] = 0,1 — 0,999 *2.1F/ 6 et [CF*] = 0,999 *2.10%/ 3
donc E(Cs0;*/ Cr*) = 1,31 - 0,14 pH > 0,87 V
soit pH < 3,15.

Pour avoir moins de 0,1 % d’ions bromure oxydéatit :

[Br]> 0,02 (1 -0,001) = 1,998.10mol.L™* et [Br] <10° mol.L™*
Il faut donc E(Bs / Br) < E°(Br, / Br) + 0,03 log 10°/ (1,998.10%)% = 1,05 V.

Or E(Br, / Br) = E(CrO;*"/ CP") = E°(CrO,* / C**) + 0,01 log[Cs0;*1h**/ [Cr*Y)

avec [CpO;*] = 0,1 — 0,001 *2.1¢/ 6 et [CF*] = 0,001 *2.10%/ 3

donc E(Cs0;*/ Cr*Y) = 1,34 - 0,14 pH < 1,05 V

soit pH > 2,07.

D’ou l'intervalle de pH : 2,05 _ 3,14.

DIAGRAMME _E—pH

Tragons les DP et domaines d’existence.
[Al ,03, 3 HO] = 2 Al(OH);

Al%

Al(OH),

[Al20s, 3 H0]

AlO,~

pH

1,9

12,4

Donc : SipH<19:E=-166V
Sil9<pH<124:E=-155-0,06 pH
SipH>124:E=-1,29-0,08 pH
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On voit que Al n'est pas stable dans I'eau. Hewsment il se passive bien...
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2. Systeme V /I Systeme Il / I

SipH < 3,3:E=0,94 - 0,09 pH SipH < 3,3:E=0,99 — 0,06 pH
SipH>3,3:E =0,84-0,06 pH SipH>3,3:E=1,19-0,12 pH
1.50
E en Volt
1.20 |
O'9&\\Lllll
- S \\
] N, X
0.304
_ N
0 T | T | T | T | T | T | T

2.00 4.00 6.00 8.00 10.0 12.0 14.0

0
Abscisse du point A : pH = 5,85.

Pour pH < 5,85 le systeme stable est V / Il dorc®&96 — 0,08 pH.
D’ou le diagramme final.

1.20

E en Volt

| NO3-
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0.724
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0.480
NO
0.244
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Réduction par le cuivre : 3Cu + 2NG- 8 H = 3CU* + 2NO + 4 HO.



3. Tracons les DP :

Co(NHs)2"" Co(NHg),"* Co(NHg),"* Co(NHy)** Co”*
Co(NHy)** Co(NHy),*" Co” Co” Co” R
1,5 6,7 7,3 pNH
Systeme Il / I
pNH3; > 7,3 : 1,81V
6,7 <pNH<7,3 1,37 + 0,06 pNH
2<pNH;<6,7 0,97 + 0,12 pNH
15<pNH <2 1,09 + 0,06 pNH
pNH; < 1,5 1,18V
Systeme Il /0
PNHz > 2 : -0,28V
15<pNH <2 — 0,34 + 0,03 pNH
1,5 <pNH — 0,38 + 0,06 pNki
2.50
E en Volt
T Co3+
Co(NH3)23+
1.80 | \
Co(NH3)3+
1.10 |
T T coNH3)2+
Co(NH3)221 Co2+
0.400]
0.300
Co
pNH3
-1.00 T | T | T | T | T

2.20

4.40 6.60 8.80

11.0



