CORRECTION EXERCICES DE REVISION : LES REACTIONS D’OXYDOREDUCTION

Exercice 1 (D’aprés BTS ABM 2001 Etude d’une pile)
1. Schéma de la pile :
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Solution Cr2+ Solution
et Cra07% de Fe2+

Le voltmétre indique une valeur positive et la lame de fer est reliée a la borne COM du
voltmeétre donc la lame de fer est le borne négative de la pile.

2. Réactions se produisant sur chaque électrode, et le bilan de ces réactions :
A la borne positive, fil de platine, il se produit une réduction :
Cr,0/ + 14H" + 6e = 2Cr** + 7H,0 (1)

A la borne positive, lame de fer, il se produit une oxydation :
Fe = Fe** + 2¢ (2)

Le bilan de ces réactions est :
(1) +3x(2): Cr,0;% + 14H" + 3Fe = 2Cr** + 3Fe** + 7H,0

3. Calcul du potentiel pris par I’électrode de platine :
Le pH de la solution est de 1 donc [H*] = 10°" = 10" mol.L™
D’apres la relation de Nernst :
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4. Calcul du potentiel de I’électrode de fer :
On alarelation :
E=zEe-EodoncEg=Er=Ee¢-E=12-17=-05V

5. Calcul du potentiel standard d’oxydoréduction du couple Fe?*/Fe :
D’apres la relation de Nernst :

E.  =E° +O’—206|og[Fe2+] donc E° =E_,  —0,03log|Fe*]|=-05-003l0g0,01=-044V
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Exercice 2 (D’aprés BTS BIOAC 2013 Entretien des objets argentés)
1. Formation du film de sulfure d’argent a la surface d’un couvert argenté
1.1 Demi-équation électronique du couple Ag*/Ag :
Ag" + ¢ = Ag

1.2 Expression littérale du potentiel d’oxydoréduction, noté Eagwag), du couple Ag'/Ag en
fonction de E;°:
=E + —0'56 Iog[Ag+]

AgtIAg

1.3 Equation de réaction de précipitation :
2Ag" + 7 > Ag.S

1.4 Le potentiel d’oxydoreduction Eag+/ag diminue lorsque des ions sulfure sont présents
dans le milieu car la formation de ce précipité entraine la diminution de la concentration en ions Ag”.
D’aprés la relation de la question 1.2, si la concentration [Ag’] diminue alors le potentiel d’oxydoréduction
E(ag+/ag) diminue aussi.

1.5 En présence d’ions sulfure, le potentiel d’oxydoréduction E(ag+ag) diminue donc le
pouvoir oxydant des ions Ag” diminue mais le pouvoir réducteur du métal argent augmente. La différence
de potentiel sera donc plus grande entre les couples O,/ H,O et Ag*/Ag et donc ’oxydation de I’argent
métallique Ag par le dioxygene de I’air sera beaucoup plus facile.

2. Entretien d’un couvert argenté terni
2.1 Demi-équations électroniques des couples AI**/Al et Ag,S /Ag :
Al = AP + 3¢ (1)
Ag,S + 2H" + 2¢° = 2Ag + H.S (2)

2x(1) + 3x(2) : 3AQ,S + 2Al + 6H" = 6Ag + 2A1F" + 3 H,S
Données : E°ag2sis) 1 agsy) = - 0,69 V et E°aiz+ /A =- 1,68 Vao=25°C

2.2 Expression littérale de la force électromotrice standard AE° de la pile et calcul de sa
valeur :

AE° =E° ~-E°

AgoS/Ag AR Al

=-0,69+168=0,99V

2.3 AE° étant tres grande, la constante d'équilibre de la réaction de la question 2.1 est
importante et cette réaction est bien spontanée dans le sens de réduction de Ag,S.

2.4 D’apres I’équation de la réaction, il se forme du sulfure d’hydrogéne dont I’odeur est
désagréable (ceuf pourri).

2.5 1l est nécessaire d’utiliser de I’eau salée plutdt que de I’eau distillée pour réaliser cette
expérience car 1’eau salée permet une meilleure circulation des porteurs de charge qui sont les électrons.



Exercice 3 (D’aprés BTS BT 2004 Oxydoréduction, complexation et précipitation)
1. Oxydoréduction et complexation
1.1. Schéma de la pile :

Fil
d'argent NHY* NO3

Fil d'argent

Solution Solution

de nitrate  de cynure

d'argent de
potassium

1.2. Expression potentiel E; de la demi-pile 1 et calcul de sa valeur :
On a la demi-équation suivante :
Ag" + e = Ag

Et d’apres la relation de Nernst :

0,06 . )
E =ED. . +Tlog[Ag ]=080+0,06l0g4x102 =0,72V

1.3. Dans la demi-pile 2, la concentration en ions argent Ag” est inférieure & la concentration
en ions argent de la demi-pile 1. Donc E; > E; donc la demi-pile 1 est bien le pdle positif de la pile.

1.4. Calcul du potentiel E; de la demi-pile 2 :
E=E;-E,doncE,=E;-E=0,72-1,08=-0,36 V

1.5. Calcul de la concentration molaire volumique [Ag*], dans la demi-pile 2 :
D’apres la relation de Nernst :

0,06 . .
E, = Ef\g”Ag +Tlog[Ag ]2 donc 0,06 Iog[Ag ]2 =E, - Ezgmg
E,~Eupy  —0,36-080
log|Ag ™}, = folho _— - =-19,33
g[ J ]2 0,06 0,06

[Ag™], =107°% = 4,64 %102 mol L

Cette concentration est trés inférieure a C,.

1.6. Equation de dissociation du complexe dicyanoargentate (de formule Ag(CN);) :
Ag(CN), = Ag" + 2CN’

[Ag*Jen- T
Ky = -

Ag (CN )2
1.7. Pour la demi-pile 2 :

Calcul des concentrations molaires volumiques en ions Ag* et CN™ a I’état initial :
[Ag'], = 4x10° mol.L*

mKCN

nKCN M
KCN

[CN*]xV:M donc [cN-]= Mren 026 _ 4102 mol.L*

M e Mo XV 65x01




- Calcul des concentrations molaires volumiques en ions Ag*, CN et Ag(CN), a

I’équilibre :
[Ag*], = 4,64x107%° mol.L™
Ag® + 2CN° = Ag(CN),
E.l 4x10°° 4x107 0
E.F 4x10° - & 4x107 - 2a x

A I’équilibre, [Ag*], = 4,64x10% mol.L™ ~ 0 donc 4x10° - = 0 d’oll & = 4x10° mol.L*

[CN = 4x1072 - 2 = 4x107 - 2x4x10° = 3,2x10 mol.L™
[Ag(CN);] = « = 4x10™ mol.L™

1.8. Calcul de la valeur de la constante de dissociation Kd du complexe Ag(CN); :
On a la relation :

Ag"|CN~ 4,64x107%°x(3,2x107?
_lrgen (

)2 _ -20
* |ag(cN),| 4x107 =12x10

Ky est tres faible donc le complexe est tres stable.

2. Oxydoréduction et précipitation
2.1. Calcul de la solubilité molaire (s) du chromate d’argent :
On a la réaction :
Ag,CrO; =2Ag" + CrO>

Ag,CrO, = 2Ag" + CrO,”
E.l Exces 0 0
E.F Exces 25 S

D’apreés le tableau d’avancement, [Ag*] = 2s et [CrO4*] = s
K =[Ag* [ x[croz |= 45> x s = 45°

“pKs 1195
s—3 &:3\/10 :i/lo —6,5%x10° mol.L':
4 4 4

2.2. Calcul de la concentration molaire volumique [Ag'] des ions Ag* dans la demi-pile 3 :
D’apreés le tableau d’avancement :
[Ag'] = 25 = 2x6,5x10° = 1,3x10™ mol.L™

2.3. Calcul du potentiel E3 de la demi-pile 3 :
D’apres la relation de Nernst :

E, =% +2%04[ag*]= 0,80 +0,061091,3x10 =057V

Agt/Ag 1

2.4. Calcul de la f.6.m. E’ de la pile constituée par les demi-piles 1 et 3 :
E’=E;-E3=0,72-0,57=0,15V



Exercice 4 (D’aprés BTS BT 2012 Complexes et oxydoréduction)
1. Inventaire des espéces chimiques dissoutes en solution :
- NO3 : ion nitrate
- Ag" : ion argent
- K" : ion potassium
- CN':ion cyanure

2. Equation de la réaction de formation du complexe :
Ag" + 2CN — [Ag(CN),]

3. Expression littérale de la constante de formation du complexe, notée K :
_[lAgeny, 1]
K, = -
[Ag* Jon-]

4.1. Demi-équation de la réaction se produisant a |’électrode d’argent :
Agt + e = Ag

4.2. Calcul de la concentration des ions argent restés libres apres la formation du complexe :
E, = E° +0,05910g|Ag " |

El B ElO
0,059

E-E? -0,40-0,80

donc [Ag*]:lo 00 =10 %%° =4,6x10"* mol.L™"

log[Ag* =

La concentration des ions argent restés libres apres la formation du complexe est négligeable
devant la concentration apportée qui est de 0,1 mol.L™. La concentration en ions argent étant trés faible, la
quasi-totalité des ions argent ont formés le complexe. La réaction de formation du complexe est déplacé
dans le sens direct, le complexe est donc trés stable.

4.3. Tableau d’avancement de la réaction de formation du complexe :

Ag’ + 2CN = Ag(CN),
E.l 0,1 0,3 0
E.F 01-« 0,3-2a x

4.4. Calcul des concentrations en ion cyanure et en ion complexe a I’équilibre :
A Téquilibre 0,1 - x = 0 car la concentration en ion argent est tres faible et
[Ag*] ~ 0 mol.L™ d’aprés la question 4.2. Donc x = 0,1 mol.L™

[CN1=0,3-2x=0,3-2x0,1=0,1 mol.L"
[[Ag(CN)2]1=x=0,1 mol.L"

Ag(CN), |
K, _[rac )2]2]= Ol _22x10%
[ag'Jon-T  46x10x01
La constante est tres grande donc le complexe est trés stable et cette valeur est bien en accord
avec la conclusion du 4.2




5. On forme une pile en associant les deux demi-piles suivantes :
5.1. Schéma annoté de la pile débitant dans une résistance :

e )

pont salin

demi-pile 1 demi-pile 2

S| S'_‘

5.2. Demi-équation de la réaction se produisant a I’électrode de platine :
Cr,0/ + 14H* + 6 = 2Cr" + 7H,0
5.3. Expression littérale du potentiel d’électrode E; de la demi-pile 2 :
0,059, [cr,oz[H ]!
log >
6 ler>]

E,=E+
5.4. A I’¢lectrode de platine, il se produit une réduction donc 1’¢lectrode de platine est
la borne positive de la pile.
5.5. Calcul de la force électromotrice de la pile :
E=E,-E;=110+0,40=1,50V
Exercice 5 (D’aprés BTS BT 2017 La bouillie bordelaise)

1. Pour réaliser ce titrage, on doit utiliser une fiole jaugée de 100 mL pour préparer la solution S. une
pipette de 25 mL pour prélever la solution S’ et une burette pour réaliser le dosage.

2. Equation de la réaction entre le diiode I et les ions thiosultate S,04” :
On a les demi-équations d’oxydo-réduction suivantes :

I, +2e =21" @
25,0 =S,0f +2e~ (2)
On additionne les demi-équations (1) et (2) et on obtient 1’équation de la réaction entre le
diiode et les ions thiosulfate.
25,07 +1,=S,07 +21°

3. A I’équivalence, le diiode a disparu donc il n’y a plus de coloration brune. A I’équivalence la
solution est incolore et cette équivalence est repérée par la disparition de cette coloration brune.

4. Relation entre la quantité de matiere de diiode titrée n() et la quantité de matiére d’ions thiosulfate
N(s2032-)E ajoutée pour atteindre 1’équivalence :
A I’équivalence, on a la relation :

n320327 -n

2 '2

5. D’aprés la relation précédente :
Ny CxVp  2,00x107°x1560x10°°

| =156x10"* mol
2 2 2 2

n




6. Calcul de la masse de sulfate de cuivre (1) dans 100 mL de la solution S :
La quantité de matiére de diiode dans 25 mL de S’ est de 1,56x10™ donc dans 100 mL de S’
la quantité de matiére de diiode sera de : 4x1,56x10™ = 6,24x10™* mol.

D’apres la relation de 1’énoncé :

n. ..
n, ZCTU donc n_. =2n =2x6,24x10"*=125x10"° mol =n,q

2

De plus, on a la relation :

m
Newsq = — b dONC Mgysq = Neysq X Meysq =125x107° x159,6 =0,1995 g
Cusq,

7. Pourcentage massique en sulfate de cuivre (I1) de la bouillie bordelaise :
On a introduit 1 g de bouillie bordelaise dans une solution de 100 mL. La masse de sulfate de
cuivre est de 0,1995 g dans 100 mL donc le pourcentage massique est de 19,95 %.

8. Le pourcentage massique est bien accord avec I’indication de 1’étiquette qui est de 20 %. On a un
ecart relatif de 0,25 %.



