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vant-propos

Cet ouvrage est principalement destiné aux éleves des Classes Préparatoires aux Grandes
Ecoles ( C.P.G.E.) ; il est conforme aux programmes en vigueur dans les classes de MPSI et de
PTSI. Il couvre également une partie des programmes des classes de PCSI option SI. Il pourra
aussi étre utilisé avec beaucoup de profit par les éleves des filiecres BCPST, les étudiants de
DEUG, de S.T.S. et d’LLU.T., mais aussi par les candidats aux concours de recrutement de
I’enseignement secondaire (CAPES, Agrégation, ...).

Cet ouvrage constitue un tres utile complément a I’ouvrage de cours H Prépa Chimie, 1"¢ année,
MPSI-PTSI PCSI option SI. Afin d’en faciliter 1’utilisation, ce recueil d’exercices et de proble-
mes a été découpé selon le méme plan que le livre de cours a I’exception de la Classification
périodique des éléments présentée avec la Structure électronique de I’ atome.

Les neuf chapitres sont construits selon le méme plan :

* Des rappels de cours permettent de disposer des résultats essentiels a connaitre.

* Les énoncés des exercices et problemes viennent ensuite ; la difficulté particuliere de certai-
nes questions est indiquée par un astérisque. Ces énoncés sont proposés de telle sorte qu’ils per-
mettent de couvrir I’ensemble du programme et de revoir méthodiquement et de fagon progres-
sive I’ensemble des notions a connaitre. Ils sont soit originaux soit extraits de concours récents,
leur origine étant alors indiquée.

Chaque énoncé est suivi de conseils afin de faciliter la recherche des solutions en amenant
I’¢éleve a construire son raisonnement de fagcon logique et réfléchie. Les prérequis éventuels sont
signalés ; des renvois au livre de cours ou aux annexes en fin d’ouvrage complétent cette
rubrique.

 Les corrigés de tous les exercices sont regroupés a la fin de chaque chapitre : ils sont com-
pletement rédigés avec le détail des applications numériques. Un soin particulier a été apporté
au respect des chiffres significatifs. Des remarques précisent certains résultats et approfondis-
sent certains points abordés.

L’outil informatique est utilisé chaque fois que son utilisation facilite 1’interprétation des résul-
tats expérimentaux notamment en cinétique chimique et pour 1’étude des solutions aqueuses.

Cet ouvrage gagnera a étre utilisé en parallele avec celui de cours. Cependant, afin d’en per-
mettre une utilisation autonome nous avons mis en annexe quelques données numériques, les
regles de nomenclature en Chimie inorganique et les principales méthodes expérimentales
(spectrophotométrie, conductimétrie, potentiométrie, pH-métrie) utilisées en chimie et régulie-
rement citées dans I’ouvrage. Un index détaillé permet de retrouver treés rapidement les princi-
pales notions, lois ou regles du programme. La classification périodique permet de disposer des
numéros atomiques et des masses molaires atomiques nécessaires a la résolution de certains
exercices.

Avec cet ouvrage, nous espérons mettre a la disposition des étudiants un ensemble d’exercices
et de problemes d’actualité leur permettant d’acquérir les méthodes et les pratiques qu’ils
pourront réinvestir dans d’autres circonstances et préparer ainsi avec succes les concours qu’ils
souhaitent présenter.

Les auteurs
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Vitesses
de reaction

RAPPELS DE COURS

D QUELQUES DEFINITIONS

« Echanges d’un systéme avec le milieu extérieur

Soit un systéme X constitué des quantités n de corps By, n, de corps By, ..., n; de corps B;.
Il est délimité par une surface fermée ¥ qui détermine les échanges du systeme X avec le milieu
extérieur.

« Si & interdit tout échange, de matiére ou d’énergie, entre le systéme X et I’extérieur, 2 est dit
isolé.

« Si ¥ interdit les échanges de matiere entre le systeéme X et I’extérieur, mais permet les échan-
ges d’énergie, = est dit fermé. L’absence d’échange de matiére avec le milieu extérieur ne signi-
fie pas que la quantité de matiere de X reste constante ; celle-ci peut en effet varier par suite de
processus internes : les réactions chimiques.

» Si ¥ permet tout échange, de matiére ou d’énergie, entre le systtme X et I’extérieur, X est dit
ouvert.

e Paramétres d'un systéme

Les parametres physiques sont la température T et la pression p, considérées comme uniformes
dans le systeme.

Soit un mélange homogene des constituants B, B,, ... , B, , occupant un volume V ; par défi-
nition :
— la fraction molaire x; du constituant B; est le quotient de sa quantité par la quantité totale de
matiere : n; n;

X;i=

nitnyt..tn, e
k
Z

— la concentration molaire c; ou [B;] de B; est le quotient de sa quantité par le volume total V :
nj

v

Dans le cas d’une phase gazeuse, on peut également utiliser les pressions partielles.

Soit un mélange des constituants gazeux B , By,... B, , occupant le volume total V a la tempé-
rature 7. Par définition, la pression partielle p; du constituant gazeux B; dans un récipient de

Cc; =
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Chapitre 1 - VITESSES DE REACTION

volume V est la pression qu’il exercerait sur les parois de ce récipient s’il s’y trouvait seul. Si le
gaz est décrit par 1’équation d’état des gaz parfait :
pion BT
1 1 V
Loi de Dalton :

Dans un mélange idéal de gaz parfaits, la pression totale est la somme des pressions partielles de

tous les gaz présents :
_ _ R.T _
P—E pi= § i) et pi=x;.p.

D EVOLUTION D'UN SYSTEME FERME

L’équation d’une réaction chimique :
[Vi|By +|va|By+... 2 Vv;B;+ Vv;Bj+ ..., peutétre écrite : 0 = Zvi.Bi.
i

Dans cette expression, v; est le nombre steechiométrique algébrique du constituant B; ; v; est posi-

tif si le constituant B; est un produit de la réaction et négatif si B; est un réactif de la réaction.

Dans un systeme fermé, siege d’une réaction unique d’équation 0 = ZV ;+B; ,le quotient dni )
- .

indépendant du constituant B; considéré, caractérise le déroulement de la réaction dans le syslté—

me étudié : il est appelé variation d’avancement de réaction entre 7 et ¢ + dz et noté d§.

Onadonc :dn;=v;.d&.

D’apres cette définition :

* on ne sait mesurer que des variations d’avancement de réaction; on peut donc fixer arbitraire-

ment I’avancement & de la réaction a I'instant origine. On prend généralement &(r = 0) = 0.

Alors : n;(H) = n;(0) +v;.&.

« £ dépend des coefficients steechiométriqueset n’est défini qu’apres écriture de 1’équation ;

« £ augmente quand la réaction réelle se déroule dans le sens — arbitraire — de 1’équation ; & dimi-

nue quand la réaction réelle se déroule dans I’autre sens;

« £, homogene 2 une quantité de matiére, s’exprime en mole ou en ses sous-multiples.

« & varie dans un intervalle tel que toutes les quantités de matiére restent positives ou nulles :

— si la réaction est totale, la valeur limite de & est celle qui annule la quantité du réactif limitant ;

— si I’état final est un état d’équilibre chimique, il y a coexistence des réactifs et des produits.

D DEFINITION DE LA VITESSE DE REACTION POUR UN SYSTEME
FERME

La vitesse de formation d’un constituant est égale a la dérivée temporelle de sa quantité de
matiére ; sa vitesse de disparition est ’opposée de sa vitesse de formation :

dn(B;) dn(B;)
v .(t):+<—’>; Y .(t):—<7‘ .
thi dt 481 dt
Cette définition est indépendante de 1’écriture de 1’équation.

Ces vitesses sont algébriques : si le corps est effectivement produit par la réaction, sa quantité de
matiere augmente et sa vitesse de formation est positive; s’il est consommé, sa vitesse de forma-
tion est négative.

Le coefficient directeur de la tangente a la courbe représentative de n(B;) en fonction du temps #
est égal a la vitesse instantanée de formation du constituant B; .
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Pour un systéme fermé de composition uniforme et de volume V, la vitesse volumique v de
la réaction d’équation : 0 = Z v;.B; est égale au quotient par V de la dérivée temporelle

-2 {24

v ne peut étre définie qu’apres écriture de 1’équation.

1
de ’avancement de la réaction :

Son équation aux dimensions est N.L73.T ~!: v est également mesurée en mol. L™ 1,571,

D FACTEURS CINETIQUES

Les parametres qui agissent sur la vitesse d’évolution d’un systéme chimique sont appelés des
facteurs cinétiques.

e Le facteur concentration
La vitesse des réactions diminue généralement quand les concentrations en réactifs diminuent.

C’est pourquoi la vitesse des réactions chimiques décroit généralement au fur et a mesure de leur
avancement.

 Définition : une réaction admet un ordre si I’expérience montre qu’a température constante, la
vitesse volumique de la réaction peut s’exprimer comme une fonction mondme des concentra-
tions en réactifs :

v = k.[A]P.[B]4 pour une réaction d’équation oA + B = 6C + 6C.
p et g sont appelés ordres partiels par rapport aux réactifs A et B ; la somme des ordres

partiels est I’ordre global de la réaction. Si la vitesse de la réaction ne satisfait pas a une relation
de ce type, on dit que la réaction n’admet pas d’ordre.

 L’ordre partiel par rapport a un réactif est déterminé par 1’expérience et peut différer du nombre
steechiométrique de ce réactif. Les ordres partiels sont des nombres, entiers ou non, positifs,
négatifs ou nuls.

« Si la relation de définition de I’ordre n’est pas satisfaite a tout instant, mais seulement pour
t = 0, on dit alors que la réaction n’admet pas d’ordre courant, mais seulement un ordre initial.
Il peut arriver que la réaction admette un ordre initial et un ordre courant différents.

 La concentration des produits ou celles d’especes n’apparaissant pas dans 1’équation (cataly-
seur, inhibiteur) peuvent intervenir dans 1’expression de v .

e Le facteur température

* Dans la relation de définition de 1’ordre, k est appelée constante de vitesse. k£ dépend de
la réaction étudiée et également de la température. Si 1’ordre global de la réaction est (p + ¢q), k
est homogene a I’inverse du produit d’un temps par une concentration a la puissance (p +¢)— 1.

N . . -E
D’apres la loi d’Arrhenius : k=A.exp 4]
R.T
E, est une énergie molaire, appelée énergie d’activation . E, étant positif ou nul, & croit quand
la température croit.
A est le facteur préexponentiel (ou facteur de fréquence) : il a la méme dimension que la cons-
tante de vitesse k.

Lacourbe Ink=f (%) aune pente égale a — ?“ et son ordonnée a I’origine, déterminée par extra-
polation, est égale a In A.
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D DETERMINATION DES ORDRES PARTIELS

¢ Probléme

On admet que I’ordre courant est égal a 1’ordre initial. Si la vitesse de la réaction dépend des
concentrations de plusieurs réactifs, la détermination des ordres partiels nécessite plusieurs séries
d’expériences réalisées a la méme température.

e Utilisation de mélanges staechiométriques

Soit la réaction d’équation : oA + BB + ... ——> produits, d’ordre p par rapporta Aet ¢
par rapport a B .

Le mélange initial est stoechiométrique si les concentrations initiales a et b sont telles que
(Al _ [B](®)

o B’
B\a + +

donc v = k.[A]P.[B]9 = k. o JAIP T = kg [A]P T

x|

i)
o

Alors, a tout instant :

v est identique a la vitesse d’une réaction d’ordre (p + ¢) par rapport a A et de constante
B\a

a) '

L’utilisation de mélanges steechiométriques permet la détermination de I’ordre global (p + ¢).

de vitesse apparente k,pp = k (

* Dégénérescence de I'ordre

Quand un réactif garde une concentration pratiquement constante, 1’ordre partiel par rapport a ce
réactif n’intervient plus dans ’ordre global apparent de la réaction : on dit qu’il y a dégénéres-
cence de I’ordre par rapport au réactif en exces. La concentration de ce réactif intervient néan-
moins sur la vitesse de la réaction par I'intermédiaire de k ,p,p, constante apparente de vitesse.
En utilisant un exces de tous les réactifs sauf un, il est ainsi possible d’étudier la vitesse de la réac-
tion en fonction de la concentration du seul réactif limitant. On peut alors déterminer 1’ordre
partiel par rapport a ce réactif.

e Détermination de I'ordre

Toutes les méthodes exposées supposent que la vitesse v de la réaction ne dépende que d’une
seule concentration.

Méthode des temps de demi-réaction

On appelle temps de demi-réaction 7y, la durée nécessaire pour consommer la moitié du
réactif limitant initialement présent.

Quel que soit 'ordre p de la réaction, le temps de demi-réaction est inversement propor-
tionnel a la concentration initiale a la puissance (p — 1).

En tracant In(7y,) en fonction de In([A]g), on obtient une droite de pente (1 — p) .

Méthode intégrale

Soit une réaction, d’équation : oA + BB —— produits , d’ordre p inconnu par rapport a A et
d’ordre O par rapport aux autres réactifs. On fait une hypothese sur la valeur de p , et on integre

1 dA
I’équation différentielle obtenue : ——a . % = k.[A]P. On détermine ainsi la fonction F' ([A]) dont

la représentation en fonction du temps est linéaire.

On trace la courbe correspondante grace aux valeurs expérimentales : I’hypothese faite est vérifiée
si la courbe obtenue est une droite, compte tenu des incertitudes sur les valeurs expérimentales.
On peut remplacer le tracé de la courbe par une régression linéaire effectuée a la calculatrice; 1’hy-
pothese faite est vérifiée si la valeur absolue du coefficient de corrélation est suffisamment proche de 1.
En pratique, la méthode intégrale n’est utilisée que pour les ordres simples, entier ou demi-entier;
elle est souvent mise en ceuvre pour vérifier I’ordre proposé par 1’énoncé.
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Méthode des vitesses initiales

On réalise une série d’expériences a la méme température : dans chacune d’elles, on étudie
I’évolution de la concentration [A] a partir d’une concentration initiale [A], connue. On
détermine V), soit en mesurant la pente de la tangente a 1’origine a la courbe [A](¢), soit en

o . . [Alo —[A]®) S
déterminant la limite, quand ¢ tend vers 0, du quotient D On obtient ainsi vo= f([Alg).

Or vy = k(T).([A]lp)? . Le tracé de Invy en fonction de In[A]( fournit une droite de pente p et
d’ordonnée a I’origine Ink (7). Cette méthode permet de déterminer 1’ordre initial de la réaction,
mais pas son ordre courant. Il peut donc étre nécessaire de vérifier si ces ordres coincident.

D ETUDE DE QUELQUES REACTIONS D'ORDRE SIMPLE

* Réaction du premier ordre par rapport a A

¢ Pour une réaction d’équation : «A + BB + ... —— produits, du premier ordre par rapport
a A etd’ordre O par rapport aux autres réactifs, a étant la concentration initiale en A :

e k est homogene a I’inverse du temps;
* [A](#) décroit exponentiellement selon : [A] = a.e~ okt .
* In[A](¢) décroit linéairement selon : In[A](¢) =Ina— a.k.t;

In 2 S . L
* Ty = : le temps de demi-réaction est indépendant de la concentration initiale.

 Pour s’assurer, a partir d’'un ensemble de données expérimentales [A](¢) , que 1’ordre d’une
réaction est égal a 1, il suffit de vérifier que la représentation de In[A] = f(¢) est une droite.

* Réaction du deuxiéme ordre par rapport a A

« Pour une réaction d’équation : oA + BB + ... —— produits, du second ordre par rapport
a A et d’ordre O par rapport aux autres réactifs, a étant la concentration initiale en A :

e k est homogene a I’inverse du produit d’un temps par une concentration;;

. 1
croit linéairement selon : =—+ a.k.t;

1
[A](r) [A1()) a

*T12 = _k_ est inversement proportionnel a la concentration initiale a.
o.

* Pour s’assurer, a partir d’'un ensemble de données expérimentales [A](#) que 1’ordre d’une

réaction est égal a 2, il suffit de vérifier que la représentation de ﬁ = f(t) est une droite.

* Réaction du premier ordre par rapport a A eta B

Soit la réaction d’équation : @A + BB + ... —— produits, d’ordre 1 par rapporta A eta B.
Soit a et b les concentrations initiales en A et B : k est homogene a I’inverse du produit
d’un temps par une concentration.

Meélange initial steechiométrique

Tout se passe comme si la réaction était d’ordre 2 par rapport a un seul réactif :

[A] P Ko € [B] b aA.K.T.

Mélange initial quelconque
La solution de I’équation différentielle est :
a.[B]

ln<b—m> =k.(a.b — ﬁ.a).t.
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e Pour vérifier que les ordres partiels par rapport aux réactifs A et B sont 1, on trace

B
In (%) =f(t) : sila courbe obtenue est une droite, I’hypothese est correcte. Dans ce cas,

la constante de vitesse peut étre déterminée en mesurant la pente o de la droite d’équation

1n<%>=f(t) . o= (a.b - B.a).k.

D REACTIONS SUCCESSIVES OU CONSECUTIVES

Des réactions successives ou consécutives sont des réactions ayant au moins un constituant en
commun : celui-ci est produit par I’'une des réactions et consommé par 1’autre.

Exemple : deux réactions successives, d’ordre 1

Soit deux réactions totales, toutes deux d’ordre 1, se déroulant dans un systeme homogene :
A kl—B k2_€

A Dinstant origine, la concentration en A est a , les concentrations en B et C étant nulles.

Mise en équation

En utilisant la définition de I’ordre et le bilan de matiere, on établit le systeme d’équations diffé-
rentielles régissant la composition du systéme :

d[A]): B (d[A]

=v; =ki.[A].
T dt>1 Vi 1-141]

A ne participe qu’a la réaction (1), donc : — (

B est produit par (1) et consommé par (2) :

d[B] _ (d[B]) " (d[B]
1

= —Vvy=k1.[A] — k,.[B].
7 4 dt)z Vi — = ky.[A] 2.[B]

d[C]): +(d[C]

C ne participe qu’a la réaction (2), donc : + ( ) =v, =k,.[B].
2

dt dr
d[A d[B d[C
D’ou: %—F ki.[A1=0 (1) ; % +ky.[B]l =ki.[A] (2) ; % =k,.[B] (3).
Résolution
La solution de (1) est [A](¢) = a.exp(— ky.t).
d[B]

On reporte cette solution dans (2) qui devient : 47 + ky.[Bl =kj.a.exp(— ki.t) (2).

Cette équation linéaire peut étre résolue selon la méthode de variation de la constante exposée
dans H Prépa Chimie, 1" année, MPSI-PTSI, page 46.

kq.
[B1(t) = kzl—_‘,’q.(exp(— ky.t) — exp(— kj.1)) .

[C 1(¢) peut étre déterminée a partir de (3), mais il est aussi simple d’utiliser le bilan de matiére

global :
Vi, [Al() + [B](r) + [C]() = [A(0) + [B](0) + [C](0) =a.

ki.exp(— ky.t) — ky.exp(— ky.t
On obtient ainsi [C](t):a.(1+(1 p(— ky.t) = kp.exp(— ky ))‘

ky—kq
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Représentation graphique

X1 €]
14 @ a
1\ (4]
a
. [B]
a
0 T T T T T \8 kl.'t

) ky
Evolution des concentrations pour deux réactions successives d ordre 1 (— = 1,5). On a utilisé des
1

variables réduites.

e Généralisation

Lors de réactions consécutives d’ordre quelconque, non renversables, le milieu réactionnel
contient, en plus des réactifs initialement présents et des produits qui se forment, des espéces
intermédiaires. La concentration de ces especes initialement nulle, croit, passe par un maximum,
puis décroit.

Quel que soit 'ordre des différentes réactions, leur caractere non renversable se traduit par la
consommation totale des réactifs limitants. Cependant, les especes intermédiaires ne sont pas tou-
jours limitantes .

e Approximations pour I’'étude des réactions complexes

Approximation de I’étape cinétiquement déterminante

Si, dans une série de réactions successives, ’une des étapes présente une échelle de temps beau-
coup plus grande que celle des autres étapes, cette étape, appelée étape cinétiquement détermi-
nante de la suite de réactions, impose sa vitesse aux étapes suivantes et donc a la réaction globa-
le de formation des produits.

Approximation de I’état quasi stationnaire ( A.E.Q.S.)

Soit un intermédiaire réactionnel / formé par une réaction et consommé par un ensemble
d’autres réactions. A condition que I’une au moins de ces réactions soit beaucoup plus facile que
la réaction de formation de /, on peut montrer qu’apres une période dite d’induction :

—la concentration de / reste faible par rapport aux concentrations des réactifs (en début de réac-
tion) et des produits (vers le fin de la réaction) ;
—la vitesse globale de formation de / est négligeable par rapport aux vitesse de formation des pro-
duits et de disparition des réactifs de la réaction. La concentration du centre actif est alors dans
un état quasi stationnaire. Mathématiquement, cette hypothese se traduit par la relation :
diy 0.
dt
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EnoneC E S

n Utilisation de I'avancement
de réaction

On considere la réaction totale d’oxydation du méthane
par le dioxygene qui donne du monoxyde de carbone et de
la vapeur d’eau a partir d’un mélange comportant initiale-
ment 16,0 mol de méthane et 20,0 mol de dioxygene.

1 = Ecrire I’équation de la réaction en faisant intervenir
les nombres steechiométriques entiers les plus petits pos-
sibles. Soit & I’avancement correspondant. Exprimer, en
fonction de &, la composition du systéme. Faire I’applica-
tion numérique pour & = 5,0 mol, puis & = 7,0 mol .

2 = Quelle est la valeur maximale de & ? Quelle est la com-
position du mélange réactionnel a la fin de la réaction?

3 = Quelle quantit¢ de méthane devrait comporter le
mélange initial pour étre steechiométrique ?

@@ Conseils

1) Faire apparaitre les nombres steechiométriques
algébriques ; noter que les quantités de matiere sont
toujours supérieures ou égales a 0.

2) Chercher le réactif limitant.

3) Dans un mélange steechiométrique, les réactifs
sont dans les proportions steechiométriques.

B3 Fraction molaire et avancement

1 = On considere la réaction de conversion du méthane : un
mélange équimolaire de méthane et de vapeur d’eau réagit a
chaud pour donner du dihydrogene et du monoxyde de car-
bone. Ecrire 1’équation de la réaction en faisant intervenir
les nombres steechiométriques entiers les plus petits possi-
bles. Exprimer, en fonction de &, la composition du systéme.
Exprimer les fractions molaires des différents constituants
en fonction de &.

2 = On considere la réaction de pyrolyse du tétracarbo-
nylnickel gazeux Ni(CO),4 qui donne du nickel solide et du
monoxyde de carbone. Ecrire 1’équation de la réaction en
faisant intervenir les nombres steechiométriques entiers les
plus petits possibles. Exprimer, en fonction de &, la com-
position du systeme.

Exprimer les fractions molaires, dans la phase gazeuse, en
fonction de &.

@@ Conseil

Ecrire 1’équation de la réaction et faire un tableau des
quantités de matiere des différents constituants en
fonction de &. Préciser leur état physique. Exprimer
la quantité totale de matiere gazeuse en fonction de .

B Quantité et fraction molaire

1 = Montrer que, dans un mélange, les fractions molai-
res des différents constituants ne sont pas indépendantes
les unes des autres. En déduire une relation entre les
variations élémentaires de ces fractions.

2 = Quelles sont les fractions molaires de dihydrogene et
de diazote dans un mélange steechiométrique pour la
réaction de synthese de ’ammoniac? Les mélanges sui-
vants sont-ils steechiométriques pour cette réaction ?

a) x(Hy) = x(Np) = 0.5;

b) x(Hy) = 0,6; x(N,) = 0,2; x(NH3) = 0,2.

3* m On considére la combustion du méthane en dioxy-
de de carbone et eau.

Ecrire I’équation de la réaction.

Quelle doit étre la fraction molaire initiale du méthane
dans un mélange méthane-dioxygéne pour que ce
mélange soit steechiométrique ?

Quelle doit étre cette fraction molaire pour un mélange
steechiométrique méthane-air ? Dans 1’air x(Nj) = 0,79
et x(0y) = 0,21.

@@ Conseils

1) Utiliser le fait que la différentielle d’une constante
est nulle.

2) et 3) Relier le rapport des fractions molaires au
rapport des quantités de maticre.

[ 4 ] Décomposition du premier ordre

D’aprés Concours communs polytechniques.

Une solution de pentaoxyde de diazote N,O5 dans du tétra-
chlorométhane CCly est plongée, a I'instant = 0, dans un
thermostat a 45 °C. La réaction de décomposition :

1
N,Oj5 (dissous) = N,Oy (dissous) + Py 0,(2)
effectuée dans ces conditions, est du premier ordre par

rapport a N»Os.
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N,Oy4 se transforme partiellement en NO, , mais ces
deux composés sont solubles dans CCl4 et seul le dioxy-
gene se dégage. Le volume de gaz ainsi recueilli (a 25 °C,
sous 1 atm) vaut 19,0 cm? apres 40minutes, et 35,0 cm? au
bout d’un temps infini. Calculer la constante de vitesse k de
la réaction et le temps de demi-réaction.

@@ Conseil

C’est un exercice classique : 1’ordre (simple) de la
réaction est connu et il faut déterminer certaines carac-
téristiques de la réaction a partir des données expéri-
mentales. I1 faut donc relier ’avancement de la réac-
tion et les données fournies.

La seule difficulté provient de ce que le constituant sur
lequel porte les mesures quitte le mélange réactionnel.
Relier, d’une part, I’avancement au temps grace a I’in-
dication de I’ordre de la réaction et, d’autre part, le volu-
me de dioxygene a ’avancement de la réaction grace a
I’équation d’état des gaz parfaits.

B Cinétique d'une isomérisation

On étudie la réaction d’isomérisation thermique, en phase
gazeuse :

CH, CH,
CH Ny CH, ot
| | | [
CH CH 5
Seny” “NCH,
E A

qui sera notée : E——> A.

1 = Une premiére série d’expériences, dans un réacteur de
volume constant, maintenu a la température de 451 K, a
permis de déterminer le temps de demi-réaction pour
différentes concentrations initiales :

103.[E]o (mol.m=3) | 2,66 | 324 [ 403 | 487
T2 (5) 877 | 876 | 878 | 877

Déterminer I’ordre de la réaction et la constante de vitesse k.

2 = Une seconde série d’expériences permet de détermi-
ner la constante de vitesse k a diverses températures :

T (K) 428 451 469 474
103.k (s71) 0,12 2,88 | 3,83

Déterminer 1’énergie d’activation et le facteur de fréquen-
ce A de cette réaction.

© Hachette Livre, H-Prépa Exercices, Chimie, 1" année, MPSI-PTSI.
La photocopie non autorisée est un délit.

VITESSES DE REACTION - Chapitre 1

@@ Conseils

1) Revoir la méthode des temps de demi-réaction.
Vérifier la compatibilité de la valeur trouvée pour k
avec les valeurs du tableau 2).

2) Linéariser la loi d’Arrhenius et effectuer une
régression linéaire sur In & et 1/7.

ﬂ Dismutation des ions
hypochlorite

D’aprés Concours E.S.T.P.

A température suffisamment élevée, les ions hypochlorite
ClIO™ peuvent se dismuter selon la réaction totale, d’équa-
tion :
_ 1 2
ClOo™ = §C103 + ECI

La vitesse de disparition des ions CIO™ suit une loi ciné-
tique du second ordre.

1 wm Ecrire 1’équation de vitesse correspondant 2 la réac-
tion. Exprimer 1’évolution, en fonction du temps, de la
concentration des ions CIO™ dans une solution ol 1’on
provoque cette réaction.

2 = On dispose, a I'instant # = 0 , d’une solution conte-
nant des ions ClO™, 4 la concentration de 0,10mol .L~!.

a) Cette solution est portée a la température de 343 K pour

laquelle la constante de vitesse de la réaction est :
k=31.103mol"LL.s7!.

Au bout de combien de temps aura-t-on obtenu la dispari-

tion de 30 % des ions CIO™?

b) L’énergie d’activation de la réaction vaut 47 kJ.mol L.
Quel serait, a 363 K, le temps nécessaire pour obtenir un
méme taux d’avancement (30%), a partir de la méme
solution initiale ?

@@ Conseils

C’est un exercice classique : I’ordre (simple) de la
réaction est connu et il faut relier I’avancement de la
réaction et la concentration en réactif.

1) Exprimer la relation entre la concentration en
réactif et le temps a partir de I’ordre de la réaction.
2) b) Utiliser la loi d’Arrhenius.

n Dissociation du chlorure
de sulfuryle

D’aprés Concours communs polytechniques.

A des températures supérieures 2 250 °C, le chlorure de
sulfuryle SO,Cl, gazeux se dissocie completement en SO,
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et Cl, . La réaction est suffisamment lente pour que 1’on
puisse suivre son avancement en mesurant 1’augmentation
de la pression totale P en fonction du temps. On trouve les
valeurs suivantes 2 279 °C, SO,Cl, ayant ét¢ introduit dans
un récipient préalablement vidé a I’aide d’une pompe a dif-
fusion.

¢ (min) 40 | 80 120|160 | 200 | 240 | 280 320 |
P(t) (mm Hg) | 338 | 373 | 404 | 430 | 453 | 472 | 489 | 504 | 594

1 m Etablir, en utilisant I’équation d’état des gaz parfaits,
la relation entre la pression initiale P , la pression totale
P(t) et p(t) la pression instantanée en SO,Cl,
Déterminer la pression initiale Py .

2 = Quel est I'ordre (simple et entier) de la réaction?
Quelle est la valeur de sa constante de vitesse, rapportée
aux pressions? 1 atm = 760 mm Hg = 1,013, 107 Pa.

@@ Conseils

Il faut déterminer I’ordre (simple) de la réaction a
partir de données expérimentales d’origine manomé-
trique. L’un des intéréts de ce probleme est donc de
présenter le principe de la manométrie et ’utilisation
de la loi des gaz parfaits.

Il y a deux difficultés :

« les données portent sur le systeme global et non pas
sur un seul constituant;

o I’état initial n’est pas connu.

Bien que le torr (ou mm Hg) ne soit pas une unité du
Systeme International, exprimer les pressions deman-
dées dans cette unité (comme dans 1’énoncé); effec-
tuer tous les calculs littéralement ; ne convertir les torr
en pascal que si cela est indispensable !

1) Etablir un tableau, indiquant pour chaque consti-
tuant, la quantité initiale, la quantité a un instant ¢ et
la quantité au bout d’une durée infinie; calculer aussi
la quantité fotale de gaz puisque les données portent
sur la pression fotale.

Utiliser I’équation d’état des gaz parfaits en tenant
compte des caractéristiques du dispositif expérimental.
2) D’apres 1’énoncé, 1’ordre est simple et entier :
tester d’abord les ordres 0 et 1, qui sont les plus
fréquents pour une décomposition. Pour traiter
I’ensemble des données fournies, utiliser une méthode
graphique ou effectuer une régression linéaire.

ﬂ *Réduction du mercure (Il)

Les ions mercure (II) peuvent étre réduits par les ions fer
(II) selon 1’équation :

2 Hg?* + 2 Fe?™ = Hg,2" + 2 Fe3*

On suit la réaction par spectrophotométrie, ce qui permet
de déterminer le rapport des concentrations en ion mercu-
re (II) & un instant ¢ quelconque et a I’instant initial, soit
[Hg*1/[Hg* ]o.

Le tableau ci-dessous donne les résultats de deux expé-
riences menées a 80 °C.

« Expérience 1 : initialement [Fe2"]y = 0,100 mol.L™! ;
[Hg2"]o = 0,100 mol. L™ ! .

t(s) 0 |10.109]2,0.10%|3,0.105| oo
[Hg2*]/[Hg?*]y| 1,0 0,50 | 0333 | 025 0

« Expérience 2 : initialement [Fe2*]y = 0,100 mol. L™ ;
[Hg2*]g = 0,001 mol.L™!.

£(s) 0 10,50.105| 1,0.105 | 1,5.105 | 2,0.105 | o
[Hg2+]/[Hg2t1e 10| 0585 | 0348 | 0205 | 0122 | 0

La vitesse est de la forme :
1 d[Hg2*
V= k.[F62+]p.[Hg2+]q - _ _M

2 dt

1 = A I’aide des résultats de 1’expérience 1, déterminer
I’ordre global de la réaction, soit n =p + ¢q .

2* m A Daide des résultats de I’expérience 2, déterminer
I’ordre partiel ¢ . En déduire la valeur de p .

3 = En déduire la valeur de & ; préciser les unités.

@@ Conseils

11 faut déterminer les ordres partiels de la réaction a
partir de données expérimentales : on présente, dans
ce probleme, deux des méthodes les plus classiques
pour ce faire.

Bien que I’énoncé indique que la réaction est suivie
par spectrophotométrie, aucune connaissance sur
cette méthode n’est ici nécessaire puisque les don-
nées sont des rapports de concentration.

1) Prendre en compte la composition initiale; établir un
tableau, indiquant pour chaque constituant la quantité
initiale et la quantité a un instant de date 7. Noter que
les données fournies correspondent a des avancements
remarquables : revoir la méthode utilisable (cf. H Prépa,
Chimie, 1" année, MPSI-PTSI, chapitre 2, § 8).

2) Justifier que, compte tenu de la composition
initiale, les données expérimentales permettent d’ac-
céder a ¢ . Faire une hypothese sur ¢, compte tenu
de la valeur de (p + ¢g) déterminée au 1).

Pour vérifier ’hypothese a partir des données fournies,
utiliser une méthode graphique ou effectuer une régres-
sion linéaire.

3) Utiliser la constante de vitesse apparente introduite
au 2).
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€D *Addition de HCI
sur le cyclohexéne

D’apres Concours communs polytechniques.

Le chlorure d’hydrogéne B s’additionne sur le cyclo-
hexene A en donnant le chlorocyclohexane C selon la
réaction d’équation :

C6H10 + HCI = C6H11Cl
La chromatographie en phase gazeuse permet de
connaitre a tout instant les proportions relatives en
cyclohexene A et chlorocyclohexane C , et par consé-
quent d’étudier la cinétique de cette réaction.
Le tableau ci-dessous rassemble les diverses valeurs de
la vitesse initiale vo mesurée en fonction des concentra-
tions initiales a et b des réactifs A et B lors d’une
série d’expériences effectuées a 25 °C, le volume réac-
tionnel étant maintenu constant.

expérience | @ (mol.L1) [ b (mol.L-1) | 10%.v¢ (mol.L-1.s71)
1 0,587 0,294 30,8
2 0,587 0,336 40,2
3 0,587 0,410 59.8
4 0,587 0,560 1116
5 0,391 0,560 743
6 0,196 0,560 372

1 = a) Décrire brievement le principe de la détermination
de la vitesse initiale vy d’une réaction.

b) Déterminer 1’ordre partiel p de la réaction par rapport
au cyclohexene A.

¢) Quel est I’ordre partiel ¢ de la réaction par rapport au
chlorure d’hydrogene B ?

d) Quel est ’ordre global de cette réaction d’addition ?

2* = Soit un mélange équimolaire de cyclohexéne A et
de chlorure d’hydrogene B .

a) Etablir I’équation de vitesse de la réaction en fonction
de la constante de vitesse &, de a, concentration initiale
de cyclohexeéne A etde x,concentration de cyclohexene
ayant réagi au temps ¢ .

b) En déduire I’expression du temps de demi-réaction.
Calculer ce temps a 25 °C lorsque la concentration initia-
le en cyclohexene A est de 0,587 mol. L!.

@@ Conseils

Ce probléme porte sur la détermination de 1’ordre de
la vitesse initiale v .

Bien que I’énoncé indique que la réaction est suivie
par chromatographie en phase gazeuse, aucune
connaissance sur cette méthode n’est ici nécessaire
puisque les données sont des concentrations.
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VITESSES DE REACTION - Chapitre 1

1) Choisir, parmi les données, celles qui permettent
de se ramener a un probleme a une seule inconnue,
puis utiliser la méthode logarithmique rappelée dans
les Rappels de cours.

2) Admettre — sinon il est impossible de poursuivre — que
I’ordre courant et ’ordre initial sont confondus. Tenir
compte de la composition initiale et résoudre I’équation
différentielle obtenue en séparant les variables.

(10 *Oxydation du propan-2-ol

D’aprés Concours communs polytechniques.

En solution aqueuse acide, I’ion dichromate Cr) 0%7 se

transforme en I’ion HCrOy . C’est ce dernier (noté B) qui

oxyde le propan-2-ol (noté A) en propanone (noté P) selon

la réaction d’équation :

2 HCrO4 + 3 CH3—CH(OH)-CH;3 + 8 H3;0%

=2Cr3" + 3 CH;—CO-CH;3 + 16 H,0

Cette réaction, qui admet un ordre global entier, est réali-

sée dans les conditions suivantes :

o la réaction est totale;

¢ le volume est constant;

o le pH est maintenu constant;

o la température est constante (7 = 313 K);

¢ le milieu réactionnel est homogene.

Les résultats expérimentaux sont présentés dans les

tableaux 1 et 2.

t (min) 0 10 20 30
[HCrOz ] (mmol.L~1) | 1,08 | 0,851 | 0,671 | 0,529

¢ (min) 40 50 60 80
[HCrO4~] (mmol.L7Y) | 0,417 | 0,329 | 0,259 | 0,161

Tableau I :
[A]log = 80 mmol.L~!; [HCrO4 19 = 1,08 mmol. L1 ;
[H30%]y = 270 mmol.L™!.

¢ (min) 10 40 100 160
[Cr3*] (mmol.L~1) 0,00 | 0912 | 2,87 5,01

t (min) 270 450

[Cr3*] (mmol.L™Y) 6,16 | 731 | 8,19

Tableau 2 :

[A]o = 15mmol.L~! ; [B]y = 10 mmol.L~!
[H30"]¢ = 405 mmol.L™!.

On pose [X;]¢ = concentration initiale du constituant X; ;

[X;] = concentration du constituant X; a I’instant¢;
[Alg=a: [Blg=b: [Cr*F]=x.



Chapitre 1 - VITESSES DE REACTION

1 = Donner la définition de la vitesse de la réaction par
rapport a chaque constituant du milieu réactionnel.

2 = Donner I’expression de la vitesse de la réaction
sachant que, pour une concentration initiale donnée en
chacun des réactifs, la vitesse initiale est indépendante de
la concentration initiale en chacun des produits.

3* m a) En considérant les données du tableau 1, montrer
que I’expression de la vitesse de la réaction peut se mettre
sous une forme simplifiée.

b) Déterminer 1’ordre partiel par rapport a I'ion HCrOy4
et calculer la constante de vitesse apparente que 1’on
notera k; . Donner son unité.

¢) A I'aide des tableaux 1 et 2, déterminer les ordres par-
tiels par rapport a chacun des autres réactifs.

d) Calculer la valeur de la constante de vitesse de la réac-
tion avec son unité.

@@ Conseils

Ce probleme met en ceuvre les méthodes classiques
de détermination des ordres partiels d’une réaction a
partir de son suivi temporel.

1) et 2) Revoir les définitions fondamentales de ciné-
tique.

3) a) Prendre en compte la composition initiale.

b) Tester les ordres les plus simples. Pour vérifier
I’hypothese a partir des données fournies, utiliser
une méthode graphique ou effectuer une régression
linéaire.

¢) Noter que, compte tenu de la composition initiale,
les données expérimentales permettent d’accéder a
la somme de deux ordres. Utiliser aussi, pour déter-
miner 1’ordre par rapport 2 H30™ | la constante de
vitesse apparente introduite a la question 2).

d) Ne pas oublier que I’'unité de la constante de
vitesse dépend de 1’ordre global.

m *Décomposition de
la 1,1-diméthylhydrazine

La 1,1-diméthylhydrazine ou diméthylhydrazine asymé-
trigue (DMHA) a pour formule (CH3),N—NH,. Elle est
utilisée comme combustible dans les moteurs-fusées des
deux premiers étages du lanceur européen Ariane. Sa sta-
bilité thermique et sa vitesse de décomposition ont donc
fait I’objet de nombreuses études.

1* = Donner I’expression de la vitesse spécifique de réac-
tion par une réaction de décomposition du type :

A — P d’ordre n , étudiée a température et volume cons-
tants. On appellera ¢ la concentration du réactif au temps
t et co saconcentration a I’instant initial.

Etablir une relation entre le rapport de deux temps
)

successifs . et les rapports correspondants 7, et 7,
1

S €0 A
(ou r= —) , dans le cas d’une réaction d’ordre n quel-
.

conque et dans le cas d’une réaction d’ordre n=1.

2 = On réalise, a température ambiante, un mélange cons-
titué de 1 % en mole de DMHA et de 99 % d’argon, gaz non
réactif. Ce mélange est porté brusquement, de la tempéra-
ture ambiante a la température de 1 060 K, sous I’effet d’une
onde de choc. On mesure, par une méthode optique, la
concentration ¢ de la DMHA a différents instants de date ¢ :

t(us) 0 90 180 270 360
c¢(mol.m™3) | 0,227 | 0,125 | 0,068 | 0,0375 | 0,0205

a) En admettant que les gaz sont parfaits, calculer la pres-
sion totale initiale dans 1’onde de choc.

b) La réaction ayant lieu en présence d’un exces d’argon,
on considérera que celle-ci s’effectue a température, pres-
sion et volume pratiquement constants.

Déterminer I’ordre n de la réaction, la constante de vites-
se k a 1060 K et le temps de demi-réaction.

¢) A 1100K, le temps de demi-décomposition de DMHA
est 71p = 5,0. 1073 s . En déduire I’énergie d’activation
E, delaréaction et le facteur préexponentiel de la relation
d’Arrhenius.

Données :
R =18314,J.K L.mol™!; T(K)=T(C) + 273 ;
1 bar = 105 Pa.

@@ Conseils

Ce probleme met en ceuvre une méthode originale de
vérification de 1’ordre d’une réaction a partir de son
avancement a deux instants.

1) Revoir les définitions fondamentales de ciné-
tique. Prendre garde a la définition du parametre r
dans cet énoncé.

2) a) Utiliser I’équation d’état des gaz parfaits et la
loi de Dalton; c( désigne c(t =0).

b) Appliquer la méthode de la question 1) en testant
les ordres les plus simples. Revoir la relation entre
ordre et temps de demi-réaction.

¢) L’unité du facteur préexponentiel est la méme que
celle de & .

m Cinétique d'oxydation
du monoxyde d’'azote
Le monoxyde d’azote est oxydé par le dioxygene selon

I’équation : 2NO + 0y =2 NO,y
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Pour déterminer I’ordre et la constante de vitesse de la
réaction d’oxydation du monoxyde d’azote en dioxyde
d’azote, on effectue deux séries de mesures de vitesse de
réaction.

* La premiere série est réalisée en présence d’un exces de
dioxygene par rapport au monoxyde d’azote ; on examine
la variation de la concentration en monoxyde d’azote en
fonction du temps (Tableau 1).

temps (min) 1 2 4 8 12 1 20 | 30
[NO] (umol.L‘l) 96192 |85 |74]65]|53]|43

Tableau 1 :

[05] =5.1073 mol.L~1 ; [NOJipitias = 10 mol.L1).

* La deuxieéme série est réalisée en présence d’un exces de
monoxyde d’azote par rapport au dioxygeéne ; on examine
la variation de la concentration en dioxygeéne en fonction
du temps (Tableau 2).

temps (s) 10 | 20 | 30 | 60 | 120 | 240 | 360
[05] (umol. 1) [ 93 | 86| 8 | 64|41 | 1,707

Tableau 2 :
[NO] = 10=3 mol.L™'; [O]iitjar = 10 pmol. L1

1 = Quel est I’intérét de faire deux séries de mesures avec,
dans chaque cas, un réactif utilisé en exces ?

2 = a) Montrer que ces résultats expérimentaux sont com-
patibles avec un ordre 2 pour [NO] et un ordre 1 pour [O5] ;
on pourra utiliser une méthode de régression ou graphique.

b) Calculer les constantes de vitesse apparentes pour les
deux séries de mesures. En déduire la constante de vitesse
de la réaction.

3 = Calculer la vitesse initiale de disparition du monoxyde
d’azote dans les deux expériences.

@@ Conseils

1) Revoir la méthode de dégénérescence de 1’ordre.
2) a) Utiliser la représentation linéarisée associée a
chacun des ordres a vérifier.

2) b) Tenir compte de la différence des nombres stce-
chiométriques.

) *Oxydation des alcénes par
le permanganate de potassium
D’aprés Concours E.N.S. Paris-Lyon.
On étudie I’oxydation d’un alcéne par le permanganate de

potassium KMnOQOy a 25 °C selon I’équation:

k
MnOj4 + alcgne —=2— MnO, + produit organique
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VITESSES DE REACTION - Chapitre 1

On suit, par spectrophotométrie U.V.-visible, la disparition
de I'ion MnO4 en mesurant I’absorbance A de la solution
a 526 nm. Le produit de réduction (un oxyde de mangane-
se MnO, que I'on supposera soluble) absorbe aussi a
cette longueur d’onde. On note respectivement £; et &)
les deux coefficients d’extinction molaire et € la longueur
de la cuve. On admet que MnO4 et MnO, sont les deux
seules especes qui absorbent a cette longueur d’onde.

On admet que, pour une espece en solution, I’absorbance
A suit la loi de Beer-Lambert.

1 = Rappeler la loi de Beer-Lambert, puis exprimer 1’ab-
sorbance A de la solution en fonction des concentrations
des especes absorbantes.

2* = On utilise les conditions initiales d’oxydation sui-
vantes : tampon phosphate de pH = 6,8 ;

[alcene]p = 3,8 mmol.L™! ; [MnO4 ]9 = 0,1 mol.L™L.
a) Dans I’hypothese d’une réaction d’ordre 1 par rapport a
MnOy , établir ’expression de [MnQOy | etde [MnO,] en
fonction du temps. On fera intervenir kapp , la constante
apparente de la réaction.

b) De quels parametres dépend kypp?

¢) Etablir I’expression de 1’absorbance de la solution en fonc-
tion du temps A = f(t) , puis celle de —In(A—Ax)=g(¢),
ol Ay est’absorbance a temps infini.

d) La figure ci-dessous montre la courbe expérimentale de
—In(A—Ax)=g(t) .Que peut-on conclure de cette
courbe quant a I’ordre de la réaction par rapport a 1’ion

permanganate ? Déterminer la constante de vitesse appa-
rente dans ces conditions.

06 I (-4

0,4+

0,2

t(s)
0 T T T T T
0,4 0,5 0,6 0,7 0,8 0,9

3 = On détermine kgp, pour plusieurs valeurs de la
concentration initiale en alcéne.

La courbe kypp = f([alcene] o), est représentée sur la figu-
re ci-dessous. Quelle est la loi cinétique ? Calculer la cons-
tante de vitesse de la réaction.

0.6 kapp (s
0,4
0,2
[alcene], (mmol. L")
0 T T T T T
0 4 8 12 16 20



Chapitre 1 - VITESSES DE REACTION

@@ Conseils

Ce probleme étudie I’aspect cinétique d’une réaction
utilisée en chimie organique, sous le nom de « test de
Bayer », pour mettre en évidence une double liaison
C=C. A partir de données expérimentales, on cher-
che a déterminer les ordres partiels.

Sur le plan cinétique, I’intérét de ce probleme est double :
« revoir le principe de la spectrophotométrie. Une pré-
sentation détaillée de cette méthode figure dans 1’an-
nexe 1 page 239.

« mettre en évidence, pour une réaction du premier
ordre, une relation applicable a toutes les grandeurs
physiques additives : cette relation nécessite la
connaissance des données pour =0 et t — .
1) Appliquer la loi de Beer-Lambert.

2) a) Tenir compte de la composition de la solution
initiale pour faire une hypothese simplificatrice, puis
relier les concentrations au temps en utilisant 1’ordre
supposé de la réaction.

b) Passer en revue les différents facteurs cinétiques.

(14 | **Pyrolyse du méthoxyméthane

D’aprés Concours Ecole de I' Air.
A. Généralités

Soit la pyrolyse d’un composé B effectuée a température
et volume constants. Soit b la concentrationde B a t =0
et (b — x) cellede B aladate t.La réaction est suppo-
sée d’ordre m par rapporta B .

1 = Exprimer la vitesse de cette réaction ; on note & la cons-
tante de vitesse de la réaction relative aux concentrations.

2 = Déterminer la relation existant entre x et 7. On dis-
tinguera les deuxcas: m=1 et m # 1.

3* m Dans le cas ou B est un gaz parfait, la cinétique peut
&tre suivie par les variations de la pression pg de B.

. B .
Exprimer alors en fonction de pg .

La constante de vitesse relative aux pressions sera notée
k,, . Donner son expression en fonction de k. Exprimer pp
en fonction de ¢ et déterminer le temps de demi-réaction
dans les deux cas précédents.

B. Cinétique formelle

On étudie a 504 °C la pyrolyse du méthoxyméthane (ou
diméthyléther) CH3OCH3 qui sera désigné par B.

1 = Les mesures de la pression de (CH3),0 , exprimée
en pascal (Pa) ont été relevées a différents instants.

¢ (min) 0 5 9 15 20,5 25
pp (kPa) 329 | 29,6 | 27,2 | 242 | 212 | 19,7

t (min) 32,5 38 46 70 96
pp (kPa) 17,4 | 159 | 138 | 10,0 | 8,16

Déterminer graphiquement la valeur de la vitesse de réac-
tion initiale vy dans les conditions de 1’expérience.

2** m On a déterminé, & T = 504 °C , la vitesse initia-
le vo de la réaction pour diverses valeurs de la pression
initiale pog du méthoxyméthane.

pop (kPa) 855 | 137 | 276 | 395 | 553
yp (Pa.min=l) | 82,1 | 170 | 477 | 830 | 1350

Déterminer 1’ordre de la réaction par rapport au méthoxy-
méthane. En déduire la constante de vitesse & . Préciser
son unité. Calculer & en exprimant les concentrations en
mol.L™! et les durées en seconde .

3 = La pyrolyse, étudiée a plusieurs températures, a
conduit aux résultats suivants (k est exprimée avec les
unités demandées en 2) :

T (°C) 477 497 517 537
k 1,23.1073 | 3,17.1073 | 7,74.1073 |18,13.1073

Déterminer ’énergie d’activation de cette réaction et le
facteur préexponentiel.

Donnée :
Constante des gaz parfaits : R = 8,314 J.K~L.mol~!.

@@ Conseils

L’un des intéréts de ce probleme est d’insister sur la
correspondance que 1’on peut établir, dans certaines
conditions, entre les concentrations et les pressions.
Le probleme passe également en revue les différents
résultats classiques selon 1’ordre de la réaction.

A. 1) 2) Revoir, si nécessaire, les définitions fonda-
mentales de cinétique. Noter que la variable de
I’énoncé x n’est autre que 1’avancement volumique
de la réaction. Résoudre les équations différentielles
portant sur [B] et faire apparaitre x dans le
résultat final.

3) Utiliser 1’équation d’état des gaz parfaits et la loi
de Dalton.

B. 1) Tracer soigneusement la courbe et sa tangente a
I’origine. Exprimer vy en Pa.min™! .

2) Utiliser une formulation logarithmique de la loi
cinétique. Pour traiter I’ensemble des données, utili-
ser une méthode graphique ou effectuer une régres-
sion linéaire. Tenir compte de I’ordre trouvé pour
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donner ’unité de k p- Pour calculer &, utiliser d’a-
bord les unités du Systeme International, puis
convertir pour obtenir les unités classiques.

3) Vérifier que la valeur de k pour 509 °C est bien
comprise entre celles correspondant a 497 °C et
517°C. Convertir les différentes températures en kel-
vin. Linéariser la relation d’Arrhenius et exploiter la
totalité des données fournies. L'unité du facteur pré-
exponentiel est la méme que celle de & .

€5 Etude de désintégrations

D’aprés Concours centrale MP, 1998.

Certains isotopes du bismuth, tel 210B;j sont radioactifs, et
participent a des familles radioactives ; nous nous intéres-
serons a la famille :

210Bi ZIOPO 206Pb

Dans ces réactions naturelles, toutes deux du premier
ordre, la période ou demi-vie ou temps de demi-réaction
du bismuth est 71 = 5,02 jours et la constante de vitesse
associée est notée A; ; la période ou demi-vie du polo-
nium est Ty = 138,4 jours et la constante de vitesse asso-
ciée A, ; le plomb 290Pb est stable.

1 = Préciser les transformations qui ont lieu au cours des
deux étapes. On pourra faire un bilan des particules élé-
mentaires en précisant leur nature et leur nombre. Chaque
réaction n’implique qu’un seul type de particule élémen-
taire chargée.

2 = On considére un échantillon contenant a I’instant
t = 0, une quantité No(Bi) d’atomes de bismuth 21Bi, une
quantité Ny (Po) d’atomes de 2!0Po et une quantité Ny (Pb)
atomes de 20°Pb.

a) Exprimer, les quantités de chaque élément a I’instant ¢,
soit N(Bi)(#), N(Po)(#) et N(Pb)(¢) en fonction du temps ¢,
des constantes A; et A, etde Ny(Bi), Ny(Po) et Ny(Pb).

b) Pourquoi ne peut-on avoir, a ¢t =0, Ny(Po) =0 et
No(Pb)=07?

¢) En déduire la date 2 laquelle la quantité de 219Po est
maximale dans I’hypotheése ou : No(Bi) = 50 Ny(Po) ;
exprimer alors le rapport N(Po) / Ny(Po).

d) Tracer, sur un méme graphe, 1’allure des courbes
N(Bi)(¢), N(Po)(f) et N(Pb)(¢) avec les données de la ques-
tion 2)c¢) et No(Pb) = 0,5 Ny(Po).
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@@ Conseils

1) Chercher le numéro atomique des différents élé-
ments et utiliser la conservation du nombre de
nucléons et de la charge.

2) Revoir dans le cours, H Prépa Chimie, 1" année,
MPSI-PTSI, chapitre 2, § 9, les méthodes d’intégra-
tions a utiliser pour obtenir N(Po) = f(¢).

€13 *Absorption et élimination
de I'éthanol

D’apres Concours communs polytechniques MP.
Les questions 1 et 2 sont indépendantes.

Dans le probleme qui suit, on s’intéresse aux effets de
I’absorption d’alcool (éthanol CH3 CH, OH) par I’homme.
Par souci de simplification, on adopte les conventions
suivantes :

* I’estomac et l'intestin seront considérés comme un
ensemble unique dénommé « estomac », de volume V'
égal au volume de liquide absorbé et constant pour une
expérience donnée;

* le sang et les autres liquides contenus dans le corps seront
considérés comme un ensemble unique dénommé « sang »,
de volume V, =40L,le méme pour toutes les expériences.
Le phénomene peut alors se décomposer en trois étapes.

Etape 1 : Un homme boit de I’alcool; on admet que 1'in-
troduction du liquide dans 1’estomac est instantanée et que
la concentration y est uniforme.

Etape 2 : L'estomac laisse passer sélectivement 1’alcool
dans le sang. Bien que purement physique, ce processus
peut se représenter par une loi du méme type que celles de
la cinétique chimique. D’autre part, la concentration de
I’alcool dans le sang est constamment uniforme.

Etape 3 : Les enzymes (catalyseurs biologiques) présents
dans le sang permettent I’oxydation de 1’alcool.

On se propose tout d’abord d’étudier les étapes 2 et 3 sépa-
rément.

1) Passage de I’alcool a travers la paroi stomacale

Un homme boit 250 mL d’un liquide contenant 1 mole
d’alcool. Celui-ci passe lentement dans le sang selon le
processus :

k
CH3 CH2OH egiomac —— CH3CH,0H gang
kq B
Les données regroupées dans le tableau ci-dessous pré-

sentent (a — x), concentration de 1’alcool dans 1’estomac
au cours du temps.

(@—x)(mol.L71) | 40|30 |25 16]02] 01
¢ (min) 0 [1,73]2,80|550]18,0|22,0

schématisé par : A
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a) Définir la vitesse vy de disparition de 1’alcool dans
I’estomac.

b) Déterminer 1’ordre de cette disparition et la valeur de la
constante k4 (avec son unité).

¢)* Calculer la concentration y de I’alcool dans le sang au
temps ¢ = 18 min, en supposant que 1’oxydation de 1’alcool
ne se produise pas.

d)* Donner la relation existant entre la vitesse de dispari-
tion de I’alcool dans I’estomac, v, sa vitesse d’apparition
dans le sang, v, , et les volumes V| et V.

2) Oxydation de I’alcool dans le sang

On injecte directement une certaine quantité d’alcool dans le
sang et on en détermine la concentration en fonction du
temps. On supposera, comme pour 1’absorption, que 1’injec-

tion est instantanée et que la concentration reste uniforme.

CH3 CH,OH gy —2—> CH3COOH gyng

k

schématisé par : B—"— C

Les données expérimentales sont présentées dans le
tableau ci-dessous.

y (mmol.L=1) | 50,0 | 41,3 32,6 (239|152 6,5 | 0,0
t (h) 0 |20|40]60]80(100]120

a) Définir la vitesse vy, d’oxydation de I’alcool dans le
sang.

b) Tracer la courbe y () et en déduire I’ordre de la réac-
tion d’oxydation; déterminer la valeur de la constante de
vitesse Koy -

3) Probleme de I’automobiliste

Depuis le 15 aott 1995, un automobiliste ne peut conduire
que si la teneur en alcool de son sang est inférieure a
10,9 mmol. L™, soit 0,5 g.L_1 . On est donc amené a
étudier le phénomene absorption-oxydation de 1’alcool
dans son ensemble. Pour cela, on fait I’hypothese supplé-
mentaire suivante : les lois de vitesse étudiées séparément
restent vérifiées :

/L SN L SN
Soit v la vitesse globale d’apparition de 1’alcool dans le
v dy
sang : v = ——.
g dr

a)* Exprimer v en fonction de la concentration de 1’alcool
dans I’estomac (@ — x) au temps ¢, des constantes kg et
kox eten tenant compte de la dilution dans le sang. Intégrer
cette expression pour obtenir y = f(t) .

b)* Un conducteur absorbe 600 mL de liquide contenant
1,2 mole d’alcool. Déterminer 1’instant ou la concentration
de P’alcool est maximale dans le sang. Calculer cette
concentration. Tracer la courbe y = f(¢).

¢)* En déduire la durée au bout de laquelle le conducteur
pourra reprendre la route.

@@ Conseils

C’est un probleme original dont I’aspect calculatoire
est assez réduit, ou peut 1’étre, si I’on tient compte des
ordres de grandeurs : 1’énoncé est suffisamment direc-
tif pour permettre a un étudiant de mener a bien cette
étude. Effectué en temps limité, c’est un bon test de la
faculté d’assimilation d’'un modele ou d’une situation
nouvelle.

1) a) Il s’agit d’une vitesse volumique.

b) Tester les ordres simples. Relier ’avancement au
temps grace a I’indication de I’ordre de la réaction.
¢) d) Utiliser, comme intermédiaire de calcul, la
quantité de matiere afin de tenir compte de la diffé-
rence de volume des deux compartiments.

2) b) Noter la variation réguliere de y(¢) .

3) a) Suivre les indications de 1’énoncé.

b) Utiliser la méme unité de temps pour les deux phé-
nomenes. Utiliser la condition mathématique d’exis-
tence d’un extremum.

c¢) Effectuer une résolution graphique ou utiliser le
graphique pour simplifier I’équation.

€72 ‘validité de I'A.E.Q.S.

Soit le schéma cinétique :

M 24 — B, u

puis (2) B -2 5cC

Toutes les réactions sont totales : (1) est du second ordre
par rapport 2 A et (2) est du premier ordre par rapport a
B . Les concentrations initiales en B et C sont nulles.

[A](0) estnoté a .

1 = Effectuer un bilan de matiére. Traduire les hypotheses
de I’énoncé, puis effectuer un bilan cinétique.

2

2 = Il est possible, sans résoudre le systeme d’ équations
différentielles obtenu a la question 1), de préciser certai-
nes caractéristiques du systéme.

a) Quelles sont les limites de [A] ,[B] et [C] quand ¢
tend vers I’infini ?

b) Quelles sont les valeurs des différentes vitesses de for-
mationa t=07?

¢) Justifier I’existence d’un extremum pour l'une des
concentrations.

d)* Utiliser ces renseignements pour tracer qualitative-
ment [A],[B] et [C] en fonction du temps.

3 = On veut, a présent, établir certaines des expressions
de [A],[B] et [C] en fonction du temps.

a) Résoudre 1’équation différentielle (¢x), portant sur
[A]() .

b) Utiliser le résultat pour expliciter 1’équation différen-
tielle (B), portant sur [B](¢) .
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Par quelle méthode pourrait-on résoudre ce type d’équa-
tion? Cette résolution n’est pas demandée.

4 = On dit qu’il y a « état quasi stationnaire » pour le cons-
tituant intermédiaire B pendant une durée Ar , quand,
pendant cette durée, [B](#) est quasiment constant.

a) Traduire cette condition par une relation sur les vitesses
de A etde C .

b)* Montrer qu’un tel état, s’il existe, ne peut s’établir
qu’apres une certaine durée.

¢) On cherche a déterminer les conditions permettant a
un tel état de s’établir durablement dans le systeme étu-
dié. Peut-on utiliser une condition portant uniquement
sur les constantes de vitesse ?

d)* Gréce au tableur PHI®, on a résolu le systeme et
tracé certains graphiques (voir ci-apres), pour différen-
tes valeurs des caractéristiques du systeme.

Etudier les quatre situations proposées. Quelles sont
celles pour lesquelles « I’état quasi stationnaire » est réali-
sépour B ?

Cet état permet-il de décrire le systéme pendant une partie
importante de son évolution ?

e)** En analysant les situations ci-dessus, essayer
d’établir les conditions permettant a « 1’état quasi station-
naire» de s’instaurer durablement dans le systeme étudié.
Données :

ky est exprimé en mol.L.s™!, k, ens™! et [A]gen
mol .L~1.

ecas: ki =1; kp=1; [A]lo=0,01; tnax = 400.

[X](5)
[C](=)
2
1
C
A
B
0 100 0 ;
(PHIo_1)
v
Lo,
v
0 02 08 ICI0
[C (o)
(PHIa_2)
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ccasB: ky=1; kp=1; [Alo=1; tmax =20.

[X]1(r)
[C](e)
21
1
C
B
A
0 1 10 20
(PHIB_1)
v;
41
Uy
0 02 08 1 [ClO
[C ()
(PHIB_2)

ccas X: k;p=001; ko=1; [Alg=1; tpax = 400.

[X]1(5)
[C](e0)
2
! c
i A
0 T T
0 100 0 '
(PHIx_1)
v;
Lo,
vy
0 02 08 [Cl0)
[C1()
(PHIy_2)
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ecasd: k1 =01; ky=1; [Alg=0,1; tyax = 400.

[X1()
[C1(e0)
21
! c
5 A
O T T
0 100 0 !
(PHI5_1)
v
e
]
0 02 08 [Cl0)
[C(0)
(PHI5_2)
@@ Conseils

Ce probleme a un double objectif. II montre tout
d’abord que 1’on peut obtenir de nombreux renseigne-
ments sur le déroulement d’un ensemble de réactions
sans avoir a résoudre le systeme d’équations diffé-
rentielles correspondant. Il propose ensuite, par
I’analyse des courbes de simulation, d’examiner les
conditions de validit¢ d’une approximation souvent
mise en ceuvre, I’A.E.Q.S.

1) Etablir un tableau d’avancement pour les deux
réactions. Ecrire d’abord ’expression et la loi ciné-
tique pour V| et Vv, . Exprimer ensuite les vitesses
globales de formation de chaque constituant.

2) a) Utiliser le caractére total des réactions.

b) c) Etudier le signe des dérivées temporelles des
différents constituants.

4) ¢) Tenir compte des dimensions des différents
parametres.

b) Utiliser les variations des vitesses au cours du
temps.

d) Utiliser la conclusion de la question 4) a) et exa-
miner les figures PHIx2 de 1’énoncé.

€T *Epoxydations

En présence d’un catalyseur, le 2,5-di-tertiobutyl-1,4-ben-
zoquinone B réagit sur le fertiobutylhydroperoxyde pour
donner des époxydes. Le monoépoxyde M se forme tout
d’abord selon :

0
t Bu
i
+ CH37C‘fOf0H
t Bu CH,
0
0
tBu
—_— 0< + (CH;),C—OH
t Bu
0
Soit B + t{BuOOH —> M +  tBuOH

On obtient ensuite un mélange de cis et de trans diépoxy-
des, respectivement noté DC et DT .

(0] (0]
t Bu t Bu

0< >o
t Bu tBu

(0} O
DC DT

On utilise un exces d’hydroperoxyde, si bien que toutes les
réactions apparaissent comme du premier ordre par rapport
a la benzoquinone B . Toutes les réactions sont totales et se
déroulent dans un syst¢tme homogene.

A D’instant origine, la concentration en B est b, les
concentrations en M, DC et DT étant nulles.
On a donc I’ensemble de réactions, toutes d’ordre 1 :

B—" M

kot

kac M2 DT

M — DC

1 = Traduire les hypothéses de 1’énoncé, puis effectuer
un bilan cinétique.

2 m Il est possible, sans résoudre le systéme d’ équations
différentielles obtenu a la question 1) de préciser certai-
nes caractéristiques du systeme.

a) Quelles sont les limites de [B] et [M] quand ¢ tend
vers 1’infini ?

b) Quelles sont les valeurs des vitesses de formation des
différents constituants a t = 0?

¢) Justifier I’existence d’un extremum pour ['une des
concentrations.
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2vc

* .
d)* Former le quotient 2y

Montrer que, compte tenu
des conditions initiales, il en résulte une relation tres sim-
ple entre les concentrations [DC] et [DT].

En déduire les valeurs limites de ces deux concentrations
quand ¢ tend vers I'infini.

e)* Utiliser ces renseignements pour tracer qualitative-
ment [B], [M], [DC] et [DT] en fonction du temps,

k k
sachant que k_l =428 et -2¢ 24 .

20 kot

3 = On veut, a présent, établir les expressions de [B],
[M], [DC] et [DT] en fonction du temps.

a) Résoudre 1’équation différentielle (o), portant sur
[B](1) .

b)** Utiliser le résultat pour résoudre 1’équation diffé-
rentielle (), portant sur [M](¢) .

¢)* En déduire les solutions des équations (X) et (8) por-
tant sur [DC](t) et [DT](t).
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@@ Conseils

Ce probleme concerne 1’époxydation des alcenes, mais
seul I’aspect cinétique est ici étudié. L’ objectif des pre-
micres questions est de montrer que I’on peut obtenir
de nombreux renseignements sur le déroulement d’un
ensemble de réactions sans avoir a résoudre le systeme
d’équations différentielles correspondant.

Dans la question 3) la résolution de ce systeme est
mise en ceuvre.

1) Ecrire d’abord I’expression et la loi cinétique
pour Vi, Vo7 et V. .Exprimer ensuite les vites-
ses globales de formation de chaque constituant.

2) a) Utiliser le caractere total des réactions.

¢) Etudier le signe des dérivées temporelles des dif-
férents constituants.

d) Montrer que les vitesses de formation de DC et
DT sont proportionnelles; intégrer entre t = 0 et ¢
en tenant compte des conditions initiales.

3)* b) Revoir, si nécessaire, la technique de « varia-
tion de la constante » permettant la résolution de ce
type d’équation différentielle (cf. H Prépa Chimie, 1'®
année, MPSI-PTSI, chapitre 2, § 9.2).

¢) Utiliser la conservation de la matiére.
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G 0 R R

(1) Utilisation de I'avancement
de réaction

1m2CHy+30,=2CO + 4 HyO ou, avec les nombres
steechiométriques algébriques :
0=2CO+4H,0-2CHy4-30,.
n(CHy) = 16 — 2& ; n(0y) =20 - 3&;
n(CO)=2& ; n(H0) =4
* Pour £ =5 mol :
n(CHy) =5 mol ; n(Oy) =5 mol ;
n(CO) =8 mol ; n(H,0O) =20 mol
* Pour £=7 mol :
n(0,) = —1 mol ! L’état caractérisé par & = 7 mol n’est pas
réalisable a partir du mélange considéré.
2 m La valeur maximale de & est celle qui correspond 2 la
consommation totale du réactif limitant. Pour déterminer le
réactif limitant du mélange, il faut comparer :
no(CHy) . 19(0)
v (CHy) v(0y)
no(CHy) _ 16 . m(Or) _ 20
v (CHy) 2 v(0y) 3
Le réactif limitant est donc le dioxygene :

Emax = % = 6,67 mol.

On a

En fin de réaction : n(O;) = 0 mol ; n(CHy) = 2,67 mol ;
n(CO) = 13,33 mol ; n(H,0) = 26,67 mol.

no(CHy) _ no(O2) _ 20
2 3 37
soit : ny(CHy) = 13,33 mol.

3 = Il faut que :

(2 ) Fraction molaire et avancement
1 = CHy () + HyO (g) = CO (g) + 3 Ha (g)

corps | CHs(g) | HO(g) | CO(g) | Ha(p) | Zgaz
t=0 n n 0 0 2n

t>0 n-¢& n-¢ 3 3¢ 2n+2&
(CHy) = x(Hy0) = =5+ x(Hy) = —2° =3 x(C0).
2n+2¢ 2n+2¢&
2 m Ni(CO), (2) = Ni (s) + 4 CO (2)
corps Ni(CO)4(g) Ni (s) CO(g) Ygaz
t=0 n 0 0 n
t>0 n-¢ 13 4¢ n+3¢

Y 4
nNiCO))  _ n-¢
n(Ni(CO)4) + n(CO) n+3E&’

x(Ni(CO)y) =

_ 46
HCO)= 255

La fraction molaire du nickel solide est égale a 1 et donc indé-
pendante de & car le nickel constitue une phase condensée
pure.

Ces exemples montrent qu’il est trés important de prendre en
compte 1’état physique des constituants pour pouvoir exprimer
la composition d’un mélange grace aux fractions molaires.

(3 ) Quantité et fraction molaire

1 = Par définition :
nj n;

X; = = , donc
J ny+ np+ ...+ ng Zn

2. %=, (m s T + nk>= Zlnj (Z ”") =L

1 1 1
En différentiant la relation précédente : z dx;=0.
i

2 = Un mélange de réactifs est steechiométrique si leurs
quantités de matiere sont dans les proportions des coefficients
de I’équation.

Pour la réaction d’équation : N, + 3H, = 2NHj3, un mélange

... n(Ny) n(Hp) . n(Hy)
est steechiométrique si = csi =3.
1 3 n(N2)

Or, pour un mélange donné, le rapport des quantités de

s

matiere est égal a celui des fractions molaires.

Donc : dans un mélange steechiométrique pour la réaction
d’équation N, + 3 H,; = 2 NH3, les fractions molaires
sont telles que x(Hj) =3 x(N3).

a) Le mélange est équimolaire, mais pas steechiométrique.
b) Le mélange est steechiométrique, car la présence d’ammo-
niac n’intervient pas puisqu’il est le seu/ produit de la réaction.
3m. CHs(g) +20;(g) = COz(g) +2Hy0 (g)
« Dans un mélange steechiométrique méthane-dioxygene,
n0y)
n(CHy)

0y _ x(0p)
I’l(CH4) X(CH4)
donc : x(CHy) = 0,333 .

et x(0p) +x(CHy =1,
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« Dans un mélange steechiométrique méthane-air, on a tou-
jours les relations :

x(0) _ nOy) xN2) 079
x(CHy) n(CHy) x(0y) 021

De plus x(CHy) + x(03) + x(Np) =1,

0,79
it : Hy)|(1+2+2 =1.
soit x(C 4)( 0,21>

Donc : x(CHy) = 0,095 .

(4 ) Décomposition du premier ordre

Soit n¢ la quantité initiale de N,Os, et &(¢) I'avancement
de la réaction. On fait un bilan de matiere pour différents par-
ticipants a la réaction.

corps N,O5 (023
quantité at =0 no 0

quantité a ¢ ng— & %
quantité pour t — % 0 %

Bien que le dioxygene quitte le mélange réactionnel, le volu-
me de la solution Vg, demeure constant.
On exprime la vitesse volumique de la réaction et le fait que
la réaction est du premier ordre par rapport a N»Os :

1 € _, (%‘5@))
Vol ds ' Vsl '

vy =

d
qui se simplifie en d_f =k.(ng — &1)) .

Cette équation différentielle peut encore s’écrire :

d(ng — &)
—— = — k. - &@)) .
a7 (no — &(1))
d —
Soit, en séparant les variables : (’1075) = —k.dt.
(no— 9

L’intégration de cette équation conduit a :

1n<”°—m) = — k.t

no
On suppose que O est quasiment insoluble dans le tétrachlo-
rométhane et on exprime son volume par 1’équation d’état des
gaz parfaits :

R.T R.T R.T
V() =n(0y). ——== &= ; V(®) =ng-——-
p 2p 2p
— G(t
Donc In ("0_&) peut se mettre sous la forme :
no

V(t V(t

Inf1— 140} . On obtient alors In{1 — 140} = — k.t.
V(%) V()

Les deux valeurs fournies permettent donc le calcul de k:
k=196.10"2 min"! = 3,26.10 457! .
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— G(t
En reportant dans 1’expression In (ilol{?()) =—k.t,

no
on obtient la relation caractéristique du premier ordre:
In2
Tip=—
=

Application numérique : Ty = 35,4 min = 2,12.103 s .

(5 ) Cinétique d’une isomérisation

1 = Le fait que 71, soit indépendant de [E]p, est caracté-
ristique d’une réaction d’ordre 1 par rapport a £ ; pour une
réaction d’ordre 1 :

k=102 itk =79.104 5L,

T1/2
2 Ay TRooyRed 1 .
2 = Une régression linéaire sur In & et T fournit, avec un

coefficient de corrélation de — 0,9998 :

In (10°. %) = 33,78 — 13:36:10°
k obéit donc bien a la loi d’Arrhenius. Par identification, on
en déduit :
E,=(15,36.103 x 8,314) J.mol~ = 127,7.103 J.mol~! ;
A=47.101 1,

E,=128kJ.mol'l; A=47.101571,

( 6 ) Dismutation des ions
hypochlorite

1 = D’apres les définitions de la vitesse et de 1’ordre :
d[CIO™] _
= ———— =F.[ClO7]2.
’ d =
1 1
— - — =k.t,
[CIOT] [CIO7 ]y
[CIO "] .
1 + k.t.[CIO" ]y

Par intégration :
soit : [CIOT] =

2ma) A Dinstant considéré, il reste donc encore 70% des
ions hypochlorite initialement présents :

[CIOT](») = 0,7.[CIO ]¢.

1 1 ; .
Donc ¢ = (— = 1) = 1,38.10° s = 23 min.

k.[CI0O" ]y \07

b) Soit ¢+’ la durée a la température T~ pour laquelle la cons-
tante de vitesse de la réaction est k* = k(T") .

. . . _ k(@M
D’ larelation du 2) a) : ¢’ = ..
apres la relation du 2) a) k(T

k’ est calculée en supposant que la réaction suit la loi

. k(T) —E, (1 1
d’Arrhenius : In = of[== >
(k(T’)) R (T T’)

—-E, /1
donc ¢’ = t.exp( Ra~<T——;—,>) =5,56.10% s~9,3min.
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(7 ) Dissociation du chlorure
de sulfuryle

1 == La réaction a pour bilan :
SOxCl (g) = SO, (g) + Clz ()

Soit & I’avancement correspondant, le bilan de matiére pour
les différents participants a la réaction s’écrit :

corps SO,Cly SO, Clp total gaz
quantité at = ( no 0 0 no
quantité a ¢ ng—¢& 13 13 ng+ ¢
quantité pour t — 0 no noy 2ng

Le systeme est homogene, la température et le volume sont
constants : d’apreés ’équation d’état des gaz parfaits, il suffit

L - - R.T .
multiplier les quantités de matiere par v pour obtenir les

: R.T
pressions; on pose 7= &- o

Alors P(SO,Cly) = p(t) = Py — 7(t);

P(SO,) = P(Cly) = m(t); P =Py+ 7(1).

On en déduit P(f) = 2 Py — p(¢) . La réaction étant totale,
P(¢) tend vers 2 P quand ¢ tend vers 1’infini; donc :

P
Py = Tw = 297 mmHg.

2 = L’énoncé précisant que 1’ordre est simple et entier, on
teste les ordres O et 1.
d[SO,Cl

Silordre égala 0 : v = —%=k.
La concentration en SO,Cl, est alors une fonction affine
décroissante du temps :

[SO,Cl,] = [SO,Clylg — k.t ;
il en est de méme pour sa pression : p(¢t) = Pg — k.R.T.t.
II en est également de méme pour la pression totale :

P(t)=Py+ k.R.T.t.
11 est facile de voir que cette relation n’est pas vérifiée par les
données du tableau.
_ d[SOCLy]
dt
La concentration en SO, Cl, est alors une fonction exponen-
tielle décroissante du temps :
[SO,Cl,] = [SO,Cly]g .exp(— kt).

Il en est de méme pour sa pression : p(t) = P .exp(— kt).

Sil’ordre égalal: v = = k.[SO,Cl,].

Pour la pression totale : P(¢) = Py .(2 — exp(— k.?)) .
P(I))

Pour vérifier cette hypothese, il faut tracer In (2 .
0
en fonction du temps ou effectuer une régression linéaire sur

ces grandeurs.

11 est facile de voir que cette relation est vérifiée par les don-
nées du tableau ci-desssous.

t (min) 0 40 80 120 | 160

P(1)
-In(2-—— 0 0,149 | 0,296 | 0,447 | 0,594

t (min) 200 | 240 | 280 | 320

P(?)
—In 2—P— 0,745 | 0,890 | 1,040 | 1,194
0

Une régression linéaire fournit :

P(t
—1In (2 - #) =6,67.1074+3,72.1073. ¢
0

avec un coefficient de corrélation égale a 0,999 99!

La réaction de décomposition est du premier ordre par
rapport 2 SO,Cl, ; k=3,72.10 3 min~!.

Réduction du mercure (Il)

1 = Un mélange équimolaire d’ions Hg2" et Fe2T est
steechiométrique pour la réaction considérée. Dans 1’expé-
rience 1, le mélange est initialement steechiométrique, et le
reste a tout instant :

d[Hg*]

dt

La vitesse de disparition des ions Hg2™ est la méme que
celle d’une réaction d’ordre (p + ¢) par rapport 2 Hg2™ et
de constante de vitesse apparente k| = 2k.

=2 k.[Fe?*]P.[Hg? 19 = k. [Hg2 1P 4.

Les données du tableau permettent de déterminer le temps de
demi-réaction :

« pour passer de [Hg2"] = 0,10 mol.L ™!

a [Hg2™] = 0,05 mol.L™!, il faut 1,0.105 s;

« pour passer de [Hg?*] = 0,05 mol.L~!

a [Hg2*] = 0,025 mol.L~!, il faut2,0.10%s .

Le temps de demi-réaction double quand la concentration
initiale en réactif diminue de moitié : cette propriété est
caractéristique d’une réaction d’ordre2, donc p + q = 2.
2 = Dans I’expérience 2, il y a dégénérescence de 1’ordre par
rapport au fer (II) :

_ 1 dHg*]
=S4
~ k.([Fe?*],)".[Hg**]?.

k. [F62+]p. [Hg2+] q

La vitesse de disparition des ions Hg2™ est la méme que
celle d’une réaction d’ordre ¢ par rapport a Hg2™ et de cons-
tante de vitesse apparente kpp, = 2 k. ([Fe2+]0)p .

On fait ’hypotheése que ¢ est égal a 1. L’équation différen-

d[Hg?*]

tielle est alors — T kapp - [Hg? 1.
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s [Hg?*]\ _
Elle s’integre en In ([HgT]O) = — kapp-1t-
£(s) 0 |0,50.10%| 1,0.105 | 1,5.10° | 2,0.10°
| (7[Hg2+] > 01 0536 1,055 1,585 2,104
— In ;s A > s
[Hg**]o
e ) [He?*]
Une régression linéaire effectuée sur In (W) et ¢ mon-
g lo

tre que ’hypothese est correcte :
[Hg?*]

L <T
[Hg="1o

avec un coefficient de corrélation égale a 0,999 986!

) = — 4821.1073 — 1,05.1075.¢

Donc ¢ = 1. De la premiére question, on tire alors p = 1.
3 = On en déduit kypp = 1,05.10 73571,
Or kypp = 2 k. ([Fe2*],)" .
On en déduit :
_ 1051.1075  1,051.1073
©2[FeXt, 0200

=5,26.10 5 mol L. L1 s71.

(9 ) Addition de HCI sur le cyclohexéne

1 = a) On réalise une expérience a température constante au
cours de laquelle on étudie I’évolution de la concentration
d’une espéce A (réactif ou d’un produit de la réaction). On
trace ensuite la courbe [A](¢) et on en déduit la valeur de la
d[A]
dt

minant la pente de la tangente a ’origine a la courbe [A](?) ,
soit en déterminant la limite, quand ¢ tend vers 0, du quotient
[Alo — [A1()

t
11 suffit alors de diviser cette vitesse par le nombre steechio-
métrique algébrique du constituant A pour obtenir la vitesse
initiale de la réaction vy .

b) Par hypothese :

vo = k.([Aly)".(1B1y)" = k.aP.b4.
Dans les trois dernieres expériences, b a la méme valeur
donc vy; = kapp.aip.

vitesse initiale de formation de A, ( ) , soit en déter-
t=0

Le tracé de In (vy) en fonction de In ([A]g) fournit une droi-
te de pente p et d’ordonnée a I’origine In (kypp) - La mesure
de la pente fournit donc 1’ordre par rapport au constituant A .

On effectue une régression linéaire sur Ina et In (109v0).

expérience 4 5 6

a (mol.L™1) 0,587 | 0,391 | 0,196
Ina —-0,533 | — 0939 | — 1,630
10%v (mol .L~1s~1) 111,6 74,3 372
In (10%v) 4715 | 4308 | 3,616
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VITESSES DE REACTION - Chapitre 1

On trouve : In (109v0) = 5,249 + 1,002 Ina ,
avec un coefficient de corrélation égal a 1,000.

On peut donc considérer que p = 1 : la réaction est du pre-
mier ordre par rapport au cyclohexene A .

c¢) Dans les quatre premieres expériences, a a la méme
valeur; le tracé de In(vy) en fonction de In ([B]() fournit
une droite de pente ¢ . La mesure de la pente fournit donc
I’ordre par rapport au constituant B.

On effectue (cf. le tableau ci-dessous) une régression linéaire
sur Inb et In(10%y).

expérience 1 2 3 4
b (mol.L~1) 0,294 0,336 0,410 0,560
Inb - 1,224 | — 1,091 | — 0,892 | — 0,580
10%,

30,8 40,2 59,8 111,6
(mol.L~1s71)
In (10%y) 3,427 3,694 4,091 4,715

On trouve In (109v0) = 5,875 + 1,9994 In b avec un coeffi-
cient de corrélation égale a 1,000.
On peut donc considérer que ¢ = 2 : la réaction est du
deuxiéme ordre par rapport au chlorure d’hydrogene B .
d) L’ordre global de la réaction est donc 3. La constante k se
déduit de I’ordonnée a I’origine (en tenant compte du facteur
109).
Ainsi, d’aprés €) : Invy = 5,875 + 2Inb — In 107, mais
par définition de vy :
Invg =Ink + Ina + 2Inb ;

donc Ink = 5,875 — Ina — In 10?2 , soit Ink = — 14,316 ;

k =6,07.10~7 mol~2.L*2.s71,

2 = a) Un mélange équimolaire de cyclohexéne A et de
chlorure d’hydrogene B est steechiométrique : la concentra-
tion x de cyclohexene ayant réagi au temps ¢ s’identifie avec
I’avancement volumique de la réaction.

v=kJAL.[BI? =k.(a— ENL.(b =€) =k.(a— &)

o d[A] 5
L’équation différentielle est alors — T =k.[A]°,
it 1 d[A] o équati | Sintd
soit —= ——— = — k, équation qui s’intégre en :
AP dr q q g
1 1
— ——— =2k.t.
[A7 (4]
e 1 I
On en déduit : m—?—Zk.t,
1
puis : LAV N
a V1+2k.a2.t
1
b) Pour t = 7y, e E ; en reportant dans la formule, il
vient : a
3
Tih= ">
2= 9 ka2
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Application numérique : A 25 °C, pour une concentration
initiale en cyclohexene A de 0,587 mol.L™!;
T2 ="7,181005~83j .

Oxydation du propan-2-ol
1 = La réaction se déroule & température et volume constants,
dans un milieu homogene : sa vitesse volumique peut donc étre
définie a partir des concentrations des différents participants
alaréaction, a Pexception de celle en ions H3O™ qui reste
constante puisque le milieu est tamponné.
. (E)ZEZL dIXi]

vi\de) Vv v de
Pour I’équation proposée :
2 HCrO; + 3 CH3—CH(OH)—-CH3 + 8 H30™

— 2Cr3" + 3 CH3-CO-CHj3 + 16 H,0

__1ldBl__1di]__ 1dicrY
2 dt 3 dt 2 dt

_ ., 1drreg

N T

2 = La vitesse initiale étant indépendante de la concentration
initiale en chacun des produits, elle ne peut dépendre que de
celle des réactifs. Soit p 1’ordre par rapport a 1’alcool, ¢
celui par rapport 3 HCrO4~ et r celui par rapport 2 H3OT.
Donc:  vo=k.([A]l))".(B]))*.(H:0"])"

=k.a”.b?.([H307],)" .

b
3ma) % = 26,6 mmol.L™!; E = 0,5 mmol.L7!: le réac-

tif limitant est I’ion HCrO4~ .

La réaction étant totale, I’avancement volumique maximal est

b
donc égal a o La variation relative maximale de la concen-

tration [A] reste alors inférieure a 2% : il y a dégénéres-
cence de ’ordre par rapport a A et H;0% .
v=k.([Al,)".[B1?.(IH30*],)" = k;.[HCrO417.

b) Les données du tableau ci-dessous montrent que
[HCrO4 ] passe de 1,08 mmol.L™! 4 0,53 mmol.L~! en
30min et de 0,53 mmol.L™! a 0,26 mmol.L™! en 30min
encore. Il semble donc que le temps de demi-réaction pour
HCrO4 soit indépendant de la concentration initiale en
HCrOy4 . Cette propriété est caractéristique de 1’ordre 1.

1 d[B]

S’il en est ainsi : — 2 dr = k;.[B]', qui s’integre en

[B]\ _
In{——|=—2k.t.
[Blo
On vérifie que I’ ensemble des données du tableau est compa-
tible avec ¢ = 1, en étudiant In [HCrO4 ] =f(¢) :
In (100 [HCrO4 1) = (4,682 — 23,79.10731)
avec un coefficient de corrélation égal a 1,000 0!

¢ (min) 0 10 20 30
In (100 [HCrO4]) | 4,682 | 4,444 | 4206 | 3,968

t (min) 40 50 60 80
In (100 [HCrO47]) | 3,731 | 3,493 | 3,254 | 2,779

La constante de vitesse apparente, &, est égale a la pente de
la droite divisée par 2.
g = 1 ; la réaction est du 1" ordre par rapport a
HCrO4, avec k1 = 11,8 min~1.

b

¢) * Dans I’expérience 2 : 2.2,
3 2

Le mélange initial est donc steechiométrique, et le reste a tout
[AI0) _ [BI()
3 2

Les données fournies permettent d’étudier [B](¢) :
[B](t) = b — x . On exprime v en fonction de [B](¢).

instant : Vi,

D’apres ’expression générale de la vitesse :
v = k[A]7.[B1".([H307],)"

. (3
= k.([H30%]y,) (E)p B" !

. 1dB] - (3\P +1 o,
Soit —E?:k.([ﬂ30+]02)’.(5> .BIPT, dou:

diB] - (3\P  pt1 +1
o 2k.((H30]y,)’ (5) BT = — kg BT
Dans I’expérience 2, la vitesse de disparition de B est la
méme que celle d’une réaction d’ordre ( p+1) par rap-
port a B et de constante de vitesse apparente :

r(3\P
g = 2k.([H3O+]02) (E) .

On fait I’hypothese que ¢ est, lui aussi égal a 1. L’équation

d[B]

P, . _ 2
différentielle est alors i Kapp-[B1~.
Elle s’inte ! ! P
es’intégreen — — —— = .t
SN B Bl P
1

k

soit : b —x b appef -

Une régression linéaire effectuée sur et ¢ montre que

I’hypothese est correcte (voir le tableau ci-apres) :

1
————=10,999 + 1,00.1073¢ avec un coefficient de corré-

b—x
lation égal a 0,999 999!
On en déduit &, = 1,00.1073 mmol ~!. L.min !

app
ou 1,00 mol~!.L.min"!.

; (3 r
Or, kopp = 2 k.([H307],) .(E>” =3k.([H30"],) "

Dot : k.([H30%]y,)" = 0,333 mol.L.min"! .
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t (min) 0 10 40 100
1/(10 — x) (mol~1.L) | 0,10 | 0,11 | 0,14 | 0,20

¢ (min) 160 | 270 | 450
1/(10 — x) (mol~L.L) | 0,26 | 0,37

o Les résultats de la question 2) fournissent :
ki = k.[Alp. (IH30% o))"
Dol k.([H30%]y;)" = 0,149 mol~!.L.min" ! .
0,333
In(——
. 0,149
r s’en déduit par r = — = 1,98 .
in ( [H30 ]02)
[H30%]0;
D’apres 1’énoncé, I’ordre global (p + ¢ + r) doit étre entier,
or (pt+qg)=2, donc r=2.
d) On en déduit :
0,333 _ 0,333
([H:0"]02)? 04072
=34.102mol 3.L3.s7 1.
Conclusion : La réaction est d’ordre 1 par rapport a I’alcool
et aPion HCrOyj , et d’ordre 2 par rapport a I'ion H3;0% .

Sa constante de vitesse est k = 2,0 mol~3.L3. min"L.

= 2,0 mol3.L3.min"!

(11) Décomposition de la
1,1-diméthylhydrazine

1 = « Pour une réaction de décomposition : A —— P, la
vitesse de la réaction s'identifie avec la vitesse de disparition

d«f - dn A

@ dr
La vitesse spécifique, v , est encore fippelée vitesse volu-
1 d,é) _&

mique : v=f-<dt v

de A :

V

Dans un systeme isochore, monophasé et de composition uni-
forme :

_ 1 dng __diA] __ de
Vo dt dt dr
L. dc
o Pour une réaction d’ordre n : — ? =k.c"
d. .
Pour n =1 : ——C=k.c conduit a ln(C—) = —k.rt,
dt co
soit Inr = k.t.
Inr t
D’ou : —2-2,
In rq t
de .
Pour n #1 : —E=k.c” conduit a :
1 1 .
=1 _cg—_l =(m—1).k.t,soit :

r”_1—1=(n—1).c6l_l.k.t.
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(rp"t=1_15

D’ou : =
(rp"~1-1 1

2 = a) D’apres I’équation d’état des gaz parfaits, la pression
partielle de DMHA dans 1’onde de choc est donnée par :

R.T
p():l’l()-T:C().R.T.

D’apres la loi de Dalton, la pression partielle est reliée a la
pression totale p;,; par I’intermédiaire de la fraction molai-
€ ! PDMHA = Ptot - XDMHA -

Or, dans le mélange initial, xpyga = 0,01 . La pression
totale initiale dans 1’onde de choc, Py est donc :

Potot = =2,00.10° Pa = 2,00 bar.

XODMHA
b) On utilise la méthode de la question 1) en faisant I’hypotheése

In r t
n=1, alors —z_-2,
In

Les résultats rassemblés dans le tableau suivant montrent que
n est effectivement égal a 1 .

t (ps) ty =180 t3 =270 14 = 360
Inr;/Inrq 2,02 3,02 4,03
t;/tg 2 3 4
.- In2
On utilise Inr = k.t et 7y = ~
Dot k =6,67.1073s71 ; 715 =104 ps.
¢) Pour une réaction du premier ordre :
In2 k(Ty)  mp(Ty)
Tp(T) = ——  done ——— = -2 1.
k(T) k(T mp(T2)

D’aprés 1’énoncé, k suit la loi d’Arrhenius :
ln(k(T2)> _ L (L = L) .
k(Ty) R I, T,
Soit :
_ R.Tl.Tz n k(Tz) _ R.Tl.Tz " 71/2(T1)
Ty -Ty @an) Ty =T’ @MBJ
E,=1775k]J.mol"1.

On calcule alors le facteur préexponentiel grace a la valeur de
k déduite de 7, = 5,0.1077 s.

In2 +
A=—0 .exp< Ea); A=37.101126"1,
Ti2 (T2) R.T,

il

(12) Cinétique d’oxydation
du monoxyde d'azote

1 = Si un réactif est utilisé en fort exces, on peut considérer
sa concentration comme pratiquement constante. L’ordre par-
tiel par rapport a ce réactif n’intervient plus dans 1’ordre glo-
bal apparent de la réaction : il y a dégénérescence de I’ ordre
par rapport au réactif en exces.
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La concentration de ce réactif intervient néanmoins sur la
vitesse de la réaction par I'intermédiaire de kypp, constante
apparente de vitesse. En étudiant la vitesse de la réaction en
fonction de la concentration du seul réactif limitant, on peut
ainsi déterminer 1’ordre partiel par rapport a ce réactif. En uti-
lisant successivement un exces de chaque réactif, on peut
déterminer les différents ordres partiels.

2 = Par définition, la vitesse de la réaction s’écrit :

v = k.[NO]JP.[0,]9
1 d[NO] _ _ d[Oy] _ _ 1 dINO]
2 dr dr 2 dr

avec v = —

a) Si la réaction est d’ordre 2 par rapport a NO, la vitesse de
la réaction s’écrit, en présence d’un exces de dioxygene par
rapport au monoxyde d’azote :

- % d[Ith] = k.([Ox]inigia)? - [NOI? = kyppp . [NOJ2.
On en tire : L_LZZI(EW'['
[NO]  [NOJy

Pour vérifier I’ordre postulé, on étudie en fonction de ¢ ;

avec [NO] en pmol . L1 il vient :

t (min) 0 1 2 4
1/[NO] 0,100 | 0,104 | 0,109 0,118
t (min) 8 12 20 30
1/[NO] 0,135 0,154 | 0,189 0,233

Une régression linéaire fournit, avec un coefficient de corré-
lation de 0,999975, une droite d’équation :

L 0,099953 +0,00443 ¢ .

[NOJ
L’hypothese est donc vérifiée.
b) Si la réaction est d’ordre 1 par rapport a Oy, la vitesse de
la réaction s’écrit, en présence d’un exces de monoxyde
d’azote par rapport au dioxygene :
d[O ,

- A2 p (INOYia?. 021! = Kigy 10

On en tire : In [O;] — In[O,] = — kjpp . £

Pour vérifier I’ordre postulé, on étudie In[O,] en fonction de 7 ;
avec [O5) en pmol. L1 il vient :

t(s) 0 10 20 30
In[O;] 2,30 2,23 2,15 2,08
t(s) 60 120 240 360
In[O,] 1,86 1,41 0,53 -0,36

Une régression linéaire fournit, avec un coefficient de corré-
lation de 0,999997, une droite d’équation :

In[O;] = 2,300862 — 0,007383 ¢ .
L’hypothese est donc vérifiée.

3 = La premiére expérience fournit :
2kapp = 0,00443 pmol . L. min~1.
On en tire :

k.
k=—2P —-443.10"7 pmol~2.L2. min"!
[O2]in

k = 4,43.10° mol~2, L% . min~ L.
La seconde expérience fournit : k"yp, = 0,007383 sl
On en tire :
k!
k= ——2— =738.10% mol-2.L2.5"!
(INOJin)
k = 4,428 10° mol2.L-L.min™L.

Il y a accord entre les deux expériences.

3 = La vitesse initiale de disparition du monoxyde d’azote
est donnée par :

d[NO]

V0dNO = — = 2k (INOliitia)?- [O2Jinitial -

Dans la premiere expérience :
Y0dNO = 2,2.107 mol . L1, min—1.
Dans la seconde expérience :
Y0dNO = 8:86.107% mol . L1, min-1.

(13) Oxydation des alcénes par le
permanganate de potassium

1 = L’absorbance d’une solution contenant plusieurs especes
absorbantes est la somme des absorbances dues a chaque
espece. On utilise les indices 1 pour MnOy4 et 2 pour MnO,,
alors :

A=A, + Ay = €.(6-[MnO4 ] + &-[MnO,]).

2 = Dans I’hypothése d’une réaction d’ordre 1 par rapport a
MnOy4 et en tenant compte de la dégénérescence de 1’ordre
par rapport & I’alcéne (excés) et aux ions H™ (milieu tampon) :
[MnOy4 ] = [MnOg4 ]o .exp (= kapp-1) 3
[MnO, ] = [MnOy4 Jo.(1 — exp (— kgpp-1)) .

b) k app dépend de la température, de la concentration initiale
en alcéne, [alcéne]( et de celle enions HY .
c) A(t) = €.(¢.[MnO4 ] + & .[MnO,])

={.[MnOy4 o .((81 —&).exp(— kapp-t) + & )
Quand ¢ tend vers I’infini, A(¢) tend vers A :

A =4€.[MnOyg ]p.&; .

A(1) = €.[MnO; 1o (&1 — €2) -exp (= kapp-1) + €2)

A
= g.((sl — &) .exp(— kapp-t) + &) .

A — A & — € .
ln(——) = ln<¥) = kapp.t , soit :
A (h)

€1~ &
—In(A —Au) = + kypp-f — ln(—e—)—ln As.
2

© Hachette Livre, H-Prépa Exercices, Chimie, 1" année, MPSI-PTSI.
La photocopie non autorisée est un délit.



d) La courbe expérimentale de — In(A — A) = g(¢) étant
une droite, 1’ordre de la réaction par rapport a l’ion
permanganate est égal a 1. La pente de la droite fournit :

Kapp = 115571

3 m La courbe kapp = flalcene] est représentée par une
droite : I’ordre de la réaction par rapport a ’alcene est aussi
égal a 1. La vitesse de la réaction peut donc s’écrire :
v=k(H'], T).[MnO4 |'.[alcéne]'.
La pente de la droite fournit & :
k=029 mmol~!.L.s71.

Pyrolyse du méthoxyméthane
A. Généralités

1 = Pour la réaction, supposée d’ordre m par rapport a B
et d’équation : B —— produits, la vitesse est par défini-
d[B]
dt
2 = o/ = | :larésolution de I’équation différentielle conduit &
[B]

ln(ﬁ) = —k.t, soit (b —x) =b.exp(—k.1).

tion v = — =k.[B]™.

# 1 : I’équati di] k s’inte 1
om : ’équation -—— = — k s’intégre alors en
q Bl di ¢
1 1 B 1 it
m—1 ([B]m—l [B]Om— 1) oo
. 1 1
soit : ((b_x)m_l—bm_1)=(m—1).k.t.

R.T
3-[)3 = nB-TZ (b—x).R.T,

donc dps =R.T. dé v .
dt dt

Pour une réaction d’ordre m :

d
CPB _ R T.k.(b— 0™ = k.R.T.[ 2B\
dr R.T

=k.R.T)Y'=".(pp)™.
a k
P~ (R.T)™~ 1°

D’ou : k

In2
em=1:pg(t) = pop .exp(— k.t) conduit a 71/2=n7-

Remarque : ket k, sont confondues pour une réaction d’ or-
dre 1.

1 1
om # 1:<ﬁ—ﬁ>=(rﬂ_ 1).kp.t;
PB PoB
am=1 1 T
= . condauit a :
Ti2 =Dk bop_l u

am=1_1 1
(m —1).k, pop™~

T2 = 1°
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B. Cinétique formelle

1 = Pour déterminer graphiquement la valeur de la vitesse de
réaction initiale Vg, on trace pp = f(f) et on mesure la

. - d
pente de la tangente a I’origine, c’est-a-dire (-i— ﬂ)
t

dt Ji=o"

d
On détermine ainsi (— —”ﬁ) = 685 Pa.min! .
dt Ji=0
2 = «Pour déterminer ’ordre m , on peut :
—soit tracer In (Vo) = f(Inpog) et déterminer la pente de la
droite ;
In pop 2,146 | 2,617 | 3,32 | 3,676 | 4,01

Invy 441 | 5,14 | 617 | 672 | 721

—soit effectuer une régression linéaire sur ces deux gran-
deurs.

Avec les unités choisies : Invy = 1,199 + 1,499 In pgp , avec
un coefficient de corrélation égal a 0,999 96!

o La constante de vitesse k, peut se déterminer a partir
d’un couple de valeurs, mais il est plus indiqué d’utiliser
I’ordonnée a 1’origine de la représentation précédente en
tenant compte cependant des unité€s :

In (g (en k Pa)) = In(pgp (en Pa)) — In 103
L’équation de la droite de régression (lorsque toutes les pres-
sions sont exprimées en Pa) est donc :

Invg = = 9,155 + 1,499 Inpp -
Si on admet que 1’ordre est demi-entier :

3
m=_ 3 kp= 1,06.10~4 Pa~Y/2 min~!.

k
La relation k), = TT)F permet de déterminer k avec

les unités du S.I., ¢’est-a-dire en mol.m 3.
k =k, (R.T)"1=85.10"3mol~ /2. m¥2. min~1.
Une derniere conversion permet d’obtenir les unités deman-
dées :

(Im»)Y2=1000Y2LY2; 1 min~! =607 1571,
Donc:  k =4,d8.1073 mol V2, L+12571

3 = D’aprés I’énoncé, k suit la loi d’Arrhenius :

Ink(T) = — &<%> + InA.

R
T (°C) 477 497 517 537
1000/T (K~Y| 1333 1,299 1,266 1,235
Ink - 6,70 =575 —4,86 -4,01

On trace, a partir des valeurs du tableau, Ink en fonction
1 E
de <7> : on obtient une droite dont la pente est— Ta , et

I’ordonnée a I’origine, InA :
E,=228kJ.mol"!; A =91.1012 (mol.L~1)~12 s~1
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(15 ) Etude de désintégrations

21 . 21 — . R
Tm 8(3) Bi — ggPo +e” +V (radioactivité B~ :V est
un antineutrino électronique)

21 21
gPo — 8(2) Pb +, T He (radioactivité o).

2 = a) La composition du systéme est régie par le systéme
d’équations différentielles :

dN(?‘) +A1.N(Bi)=0; )
ch(;O) +42.N(Po) = A; .N(Bi) ; @
@ = ﬂ,z.N(PO). (3)

(1) s’integre sans difficulté en :

N(Bi) = No(Bi).exp (- 4 .1) :NO(Bi).eXp(_ ;n 2;) :
1

(2) devient : @
t

+ A .N(Po) = 1; .N(Bi).exp(— 4;.1)

La solution générale de (2) est (c¢f. méthode de variation de la
constante dans les Rappels de cours) :

A.a.exp(=A;.1)
L4
L’utilisation de la condition Ny(Po)(0)

détermination de p. D’ou :
A1 .No(Bi)
-4

N(Po) = + U.exp(=Ay.1).

= Ny(Po) permet la

N(Po) = (exp(=Ay.1) —exp(= Ap.1))

+ No(Po).exp(= 4y.1).
N(Pb) peut étre déterminée a partir de (3), mais il est aussi
simple d’utiliser le bilan de matiére global :
Vt, N(Bi) + N(Po) + N(Pb) = Ny(Bi) + Ny(Po) + Ny(Pb).
On obtient ainsi :

N(Pb) = Noy(Bi).(1 —exp(= 4;.1) - .(exp(=4;.1)

lz -
—exp(=A.1))) + No(Po). (1 - exp(— ﬂ.z.t)) + No(Pb).
b) Le polonium et le plomb étant solides ne s’éliminent pas
spontanément du milieu, contrairement au radon ou a 1’hé-

lium qui sont gazeux. Tout échantillon de 2!9Bi contient donc
des traces de 210Po et 200Pb,

¢) La quantité de 210Po est maximale quand @ =0
t
Or d’apres (3) :

dN(fO) +l .N(Po) = ﬂ].N(Bi)~

La quantité de 219Po est donc maximale quand :

A1 Ay .No(Bi

1/1270().exp(— A1) —exp(= Ap.1))
) —

+ A .N(Po).exp(=Ay.t) = A1 .N(Bi).exp(= 4;.1).

Dans I’hypothese ou Ny (Bi) = 50 Ny(Po) :

50 A1. 4
ﬁ,(exp(_xl.z)_exp(—/lz.t))+lz-eXP(—lz-t)
2—M =50 Aj.exp(— Aq.1).
2
Soit 1=~ (04N
11—12 50)»1.12—12

De la relation : A4y.N(Po) = 4. N(Bi), on tire immédiatement :
N(Po) ) _A
) = =5

(N(Bi) (fmax) P

d) Allure des courbes N (Bi)(7), N (Po)(¢) et N(Pb)(f) avec les
données de la question 2) ¢) et No(Pb) = 0,5 Ny (Po).

N
1,001 Ny(BY)
Po
0,801
0,601
0,40 N
Bi
0,20
. Mt
0,10 020 030 040 050 0,60

Absorption et élimination
de I'éthanol

d[EtOH]  d(a —x)

dt B dr
b) On teste d’abord les ordres O et 1 :
o sil’ordre est égal a 0 : (a — x) = a — kgq.t . Or la courbe
(@ — x) = f(¢t) n’est pas une droite : I’hypotheése est donc
fausse ;
o si ’ordre est égal a 1; In (@ — x) est fonction affine de ¢.
Pour vérifier I’hypothese, on peut :
o tracer la courbe In (¢ — x) = f(¢) et vérifier qu’il s’agit
d’une droite;
« effectuer, avec une calculatrice, une régression linéaire sur
In (@ — x) et t et vérifier que le coefficient de corrélation
est, en valeur absolue, tres proche de 1.

1-a)vd=—

(a—x
(mol.L™1)

In@—x | 1386 | 1,099 | 0916 | 047 |— 1,609|— 2303
1,73 2,80 5,50 18,0 220

40 30 25 1,6 0,2 0,1

¢ (min) 0
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Avec les valeurs du tableau, I’hypothese est vérifiée ; la déter-
mination de la pente de la droite (sur le graphique ou grace a
la calculatrice) fournit donc la constante de vitesse :
kq = 0,167 min~! . Soit en tenant compte de la précision des
données :
kq=0,17 min~!.

¢) Une concentration en alcool dans I’estomac de (a — x)
correspond a une quantité¢ d’alcool de (a — x).V.

La quantité d’alcool passé dans le sang est x.V |, ce qui
R . Vi
correspond a une concentration y = x. V_2 .
Application numérique : D’apres le tableau, pour ¢ = 18 min,
a—x=02mol.L™!: soit x =38 mol.L7!.
Vi 0,25
y=x.— =38 x
Vs
tenant compte de la précision des données :
y(18 min) = 0,024 mol. L1 .
d) La vitesse v, d’apparition de I’alcool dans le sang est, par
d[EtOH]sang _ dy
dr Cdr’
De la relation entre x et y, on tire :
_dy Vyodx Vy

Va = =% =—=a="
dt Vo dt Vo

= 23,75 mmol.L~! . Soit en

définition, v, =

Vq.

2ma)V,, = — % .
b) La courbe y = f(¢) est une droite décroissante : la vites-
se d’oxydation est constante et donc indépendante de la
concentration. Or, par définition de 1’ordre :

Vox = kox.[EtOH]? en appelant p 1’ordre de la réaction.
La réaction d’oxydation est d’ordre 0 par rapport a I’alcool.
La courbe y = f(¢) a pour équation, avec les unités du tableau
(mmol.L~!eth): y = (50 —4,35.¢) . On en déduit:

ko = 4,35.10 3 mol .L~1.h~1.

d d d
920 L e )
d¢ Jglobal dt /apparition dt Joxydation

Vi Vi

=V, = Vox = v, Vi~ Vox = v, kgola—x) — ko,
dy _ Wi
E=V—2.kd.(a—x)—kox.

D’apres 1), la réaction de passage de I’alcool dans le sang est
du premier ordre par rapport a 1’alcool ; donc :
(@—x)=a.exp(— kq.t).

. dy V4
D’ou : a = V—z.kd.a.exp(— kd.l‘) - kox 5
qui s’integre en :
1%
y=- —1.a.exp(— kg.t) — kox.t + cte.
Va
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La condition y(0) = 0 permet la détermination de la cons-
tante :

\%4
y= a.V—l.(l —exp(—kgq.t) — k.t .
2

b) En exprimant toutes les durées en minutes (il faut conver-
tir koy) et les concentrations en mmol.L ™! :

Vv
—l.a =30 mmol.L~! ;
2)

kox = 0,0725 mmol.L™ . min~!.
\%
y= a.vll.(l —exp(— kg.1)) — kox.t
2

= (30.(1 — exp(— 0,17.7)) — 0,0725.¢) mmol.L~! .

y est maximal a I’instant ou sa dérivée s’annule en chan-
geant de signe (on vérifie qu’elle est positive avant et néga-
tive apres cet instant).

d 1 kq.Vi.a
d—i} =0 pour I=k—d.ln<¥

t(Ymax) = 25,3 min .

) = 25,34 min ,
kox-V2

y = 27,7 mmol.L~!
(ce qui représente a peu pres 1,3 g.L71).

A cet instant :

y (mol. L)

30+

204

10,9

t (min)

0 100 ‘ 200 ‘ 300

Concentration en alcool dans le sang en fonction du temps.

¢) Il faut résoudre I’équation transcendante : y (t) = y i, - Une
résolution graphique est possible a partir de la courbe y (7).
Mais on peut simplifier cette résolution compte tenu des ordres
de grandeur : la valeur de ¢ , solution de I’équation, est bien
sir supérieure & 7 (Y max) ; or exp(— kq.7 (Y max)) = 0,015,
ce qui est pratiquement négligeable devant 1.

L’équation a résoudre peut donc se simplifier en :

V . . .
Ylim = fl-v—l — k ox. ¢ . On obtient ainsi :

Y <¥lim = 10,9 mmol.L~! pour ¢ =264 min,

soit t =44 h.

Remarque : Pour t = 264 min, exp(— kq.t) =3,2.10720;
on vérifie ainsi la validité de I’ approximation faite.
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(17) validité de I’A.E.Q.S.

1 = D’apres les bilans des deux réactions :

constituants [A](t) [B](t) [C1()

t=0 a 0 0

t>0 a=2¢%y | évi—¢n 3%
[A] [A1(0) _a

D Vi, — +[B] + = A
onc t 2 [B] + [C] 5 5

Par définition de I’ordre d’une réaction :

_ 2:_l(M>: (@)
v =ki-[4] 2\ ar LT T\ e

d[B d[C
et Vo = ko.[B] = — (—([1[])22 + (—Eit]>2

A ne participe qu’a la réaction (1) ; donc :

_(4dIAl) _ _ (dlAT _, 2
( T >— ( T )1—2v1—2k1.[A] ,

B participe aux réactions (1) et (2); donc :
d[B] _ (d[B]> o (d[B]>
dt dt /1 dr /2

=v, — v =k.[A]1*> — ky.[B].

C n’est produit que par la réaction (2); donc :

d[C]
— =W =kj.[B].
ar 2 = k.[B]
La composition du systeme est donc régie par le systeme

d’équations différentielles :

d[A] 2 _ .

CoT 2k AR = 0 (@)

d[B

A 4 81 = ka2 ®)
t

d[C

%=Vz=kz-[31- X)

2 = a) Les réactions étant, d’aprés 1’énoncé, totales, les réac-
tifs A et B sont entierement consommeés ; donc :

lim [A]=lim [B]=0 ; lim [C]=<.
t— oo t 2

f—> o0 o
N d[A
b)A r=0: L:—Zkl.cﬁ (@) ;
dt
d[B] ) d[C]
= = X
4 ky.a ®) ; 47 0
d[B]
—— =ky.[A]> — k,.[B
) py 1-[A] 2.18]
d[B] N . P
T est positif a # = 0, mais est constitué d’un terme

positif qui décroit et d’un terme négatif qui croit en valeur
absolue. Cette dérivée s’annule donc, en changeant de signe au
cours du temps, ce qui signifie que [B] passe par un maximum.

d) Voir les figures PHIx1 de 1’énoncé.

3ma) %ukl.m]z:o ().

L’équation différentielle (o) est non linéaire mais a variables
séparables :
par intégration —— — — = 2 k.t soit :

[A] a

a

Al = .
[4] 1+2k;.a.t

b) On reporte dans 1’équation différentielle (B) :

d[B] ky.a?
—— +k,.[B] = .
ar kBl (1 +2k;.a.1)?

L’équation différentielle (3) est linéaire, du premier ordre,
mais avec un second membre variable : la technique de
« variation de la constante » permet la résolution de ce type
d’équation différentielle.

4 = a) Si [B](t) est quasiment constant, est quasi-
d[B
ment nul. Or % =ki.[A]%> — k,.[B].

Cette condition peut donc s’exprimer par k1.[A]% =~ k,.[B],
soit Vi = vy .

b) A t=0: v, =kj.a® alors que v, = k,.[B] = 0.
L’état quasi stationnaire pour I’'intermédiaire B, s’il exis-
te, ne peut s’établir qu’apres une certaine durée appelée
période d’induction.

¢) La comparaison des constantes de vitesse n’est pas
pertinente, car ces deux quantités n’ont pas la méme
dimension ; une telle comparaison ne peut donc en aucun
cas permettre d’analyser le comportement d’un systeme.

d) L’état quasi stationnaire est réalisé pour B s’il existe
une période ou v = v, . C’est le cas pour les systemes
(), (X) et (8) mais pas pour (). Pour évaluer I’importan-
ce de cet état, il faut remarquer que la quantité portée en
[C1@)
[Cle
instantané de conversion de A en C (selon le bilan global
2A=0C).

Pour les trois systemes (o), (X) et (d), les courbes donnant

1(d[A]> <d[C]) .
== et {———| en fonction du taux de conver-
2\ dt dt

sion 7 sont quasiment confondues dés que 7 devient supé-
rieur 2 10% ou 15% : 90 % ou 85 % de la réaction se déroule
donc dans le cadre de I’état quasi stationnaire pour B.

abscisses sur les figures PHIx2, , représente le taux

e) Analyse : on compare les différents facteurs susceptibles
de jouer un role.

. (a) et (B)

ki et ko ontla méme valeur numérique mais I’état quasi
stationnaire pour B n’est réalisé que pour (a); on retrouve
le caractére non pertinent de la comparaison de deux gran-
deurs de dimensions différentes.
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k1 correspond a une réaction du second ordre, alors que &,
correspond a une réaction du premier ordre. Il faut multiplier
k1 par une concentration pour obtenir une quantité de méme
dimension que k, . La seule concentration caractérisant le
systeme est [A] .

—(a): ky.[A]p = 0,01 s~! | alors que kp, =1 s~1: Iétat
quasi stationnaire est réalisé pour B .

—(B): k1. [Alp=1 s~ !, alors que ky =1 s~ I"état quasi
stationnaire n’est pas réalisé pour B .

« On vérifie la validité de la conclusion grace aux deux autres
cas :

Pour (X) comme pour () : k;.[A]p = 0,01 s7! , alors que
ky = 1571 et1'état quasi stationnaire est réalisé pour B.

« L’état quasi stationnaire pour B ne peut s’instaurer
durablement dans le systeme étudié que si kj.a est tres
inférieur a k; .

Généralisation

Le cas de deux réactions successives d’ordre 1 a été traité
dans le cours(cf. H Prépa Chimie, 1'¢ année, MPSI-PTSI,
chapitre 2, § 9) ; on a montré que 1’établissement d’état quasi
stationnaire pour le constituant intermédiaire correspond au
cas ol k; est trés inférieur a k, .

[A](t) décroit de fagon monotone; donc, si k.[A]y est trés
inférieur a k, , alors, a tout instant, k{.[A](f) est tres infé-
rieur 2 k, . Or, si la réaction (1) est du second ordre, la quan-
tité k;.[A](z) joue le role de pseudo-constante de vitesse du
premier ordre pour cette réaction, ce qui permet de se rame-
ner au cas de deux réactions successives d’ordre 1.

L’établissement d’état quasi stationnaire pour un consti-
tuant intermédiaire n’est possible que si les réactions qui
le forment sont beaucoup plus difficiles que les réactions
qui le consomment.

Epoxydations

1 = Par définition de I’ordre d’une réaction :

d[B d[M
-t (41) - (21).

dr dt
d[M d[DC
V2c=k2c-[M]=—< Elt]>2c :+< [dt ])2c :
d[M] d[DT]
var = kor [M] =~ dr 2T:+ dt Jar

B ne participe qu’a la réaction (1); donc :

~ (d[B]\_  [(d[B] o
( at )— (dt )1 V1 k].[B].
M participe aux réactions (1), (2C) et (2D); donc :
(d[M]> :(d[M]> +(d[M]> +(d[M])
dt / totale dr /1 dt /)2c dt Jar
=Vi—Vac —Var
=ky1.[B] = (kac tkar).[M].
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DC et DT ne sont respectivement produits que par les réac-
tions (2C) et (2D); donc :
d[DC] (d[DC]

= =koc.[M] ;
)2c Vac = koc . [M]

dt dt
d[pT] _(d[DT]\
i _<—dt >2T_V2T—k2T-[M]~

La composition du systeme est donc régie par le systeme
d’équations différentielles suivant :

d[B
%+k1.[31=0; (@)
M
%ka +kar).[M1 = ky.[B]; ®)
d[DC

D] _ e 01 x)
d(DT

[dt | yp.IM1. ®)

2 m a) Les réactions étant, d’aprés 1’énoncé, totales, les réac-
tifs B et M sont entierement consommeés ; donc :
lim [B]=Ilim [M]=0.
t— oo

>
d[B] _
b) (dt )t: = kb
d[M]) _
(dt t:O_klb7
d[DC])
= M =0;
(dz o Fac IMIO) =0
d[DT])
= M =0.
o) _ = ker 1) =0
d[M]
o —g, = ki[Bl = (ke +kar).[M].
d[M] s . . e
4 est positif a # = 0, mais son premier terme décroit

tandis que le second terme commence par croitre : cette dérivée
s’annule donc, en changeant de signe, au cours du temps, ce
qui signifie que [M] passe par un maximum.

Remarque : Il en est ainsi chaque fois que le systéeme étudié
ne comporte initialement que les réactifs et que
toutes les réactions sont totales : les concentrations des espe-
ces intermédiaires passent par un maximum.

d[DC]
vaT d[DT] kor M1 kar’

dt

qui est une constante indépendante du temps.

[DC1(1) = [DCIO) _ kac
[DT1(t) = [DT10)  kaop

On en déduit
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Or [DC](0) = [DT](0) = 0. Donc, a tout instant :

[DCI(1) _ kac
[DT1(t) ka7~

» La conservation des éléments impose une autre relation
entre les concentrations de tous les constituants; tous les
coefficients steechiométriques étant égaux a 1, cette conser-
vation s’exprime par :
Vi,[B]+ [M]+[DC] + [DT]

= [B](0) + [M](0) + [DC](0) + [DT1(0) = b.

DCl. k
* Quand ¢t — <, on a donc simultanément Q =-2€
[DT e kot
et [DClew+[DT]e=0b.
k k
[DCl=—2X—; [DT].=—2L—.
ke + kar kact+kar

e) Les courbes correspondant aux valeurs données figurent
sur le diagramme ci-dessous.

1X]
[B](0)

DT

k.t

Pourcentages des différents constituants,
en fonction du temps, au cours de I’ époxydation.

3 = a) En notant b la concentration initiale du constituant
B, la solution de (o) est:
[B](t) = b.exp(— ky.t).
b) On reporte dans (B) qui devient :
d[M]

T + (kzc + k2T)°[M] = kl.b.exp(— kl.l) 2

On pose ky = (ky¢ + kp7) . On retrouve alors, pour le
composé intermédiaire M , la m&me situation que si deux
réactions consécutives seulement étaient prises en compte.
Cette équation est linéaire et peut donc étre résolue selon la
méthode de variation de la constante.

On résout d’abord 1’équation sans second membre :

d[M] ~
—q Tk MI=0.

Sa solution générale est A.exp(— kp.t) .

La fonction obtenue est la solution générale de 1’équation

complete a condition de considérer A non comme une cons-

tante, mais comme une fonction — inconnue —de ¢ :
A(t).exp(— kop.t).

En reportant cette expression dans ([3) , on obtient une équa-

tion différentielle portant sur la fonction A(z) :

dA(r)
4 .exp(— kp.t) = ki.b.exp(— ky.t),
dA(t
soit : d(t) =ky.b.exp((ky —kyp).t),

dont I'intégration fournit :
kl.b.exp((kz —kl).t) N
(ky —kp) e

A(t) =

ou u désigne une constante d’intégration.
La solution générale de () est donc :
ki.b.exp(— ky.t)
[M](1) = 2
(ko —ky)
L’utilisation de la condition [M](0) = 0 conduit a :

+ p.exp(— kp.t) .

__ki.b _ — exp(—
[M](t) = Uy k1) .(exp(— ky.t) — exp(— kj.t)).
¢) ¢ On reporte dans (X) :
d[DC ky.b
[dt I 2C.(k2171).(exp(— ky.t) — exp(— kp.1)). (X)

On en déduit, en utilisant la condition [DC](0) =0 :
ki.kyc.b (1 —exp(—kj.f)  1—exp(= k2.t))

DC] = 5
BE= =) b 3

* (8) se résout de la méme maniere (il suffit de remplacer k,¢
par kor):

kykyp.b (1 —exp(—=ki.f) 1—exp(= kz.t)>
(ky —ky)’ ky ky '

[DT] =
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Mecanismes reactionnels
en cinétique homogéne

RAPPELS DE COURS

D EQUATION ET REACTION ELEMENTAIRE

e Mlécanisme réactionnel

En général, ’équation d’une réaction chimique ne représente pas le déroulement de cette réac-
tion a I’échelle moléculaire. Les transformations a 1’échelle moléculaire sont appelées actes (ou
processus) élémentaires et se déroulent en une seule étape. La transformation chimique
macroscopique résulte, en général, de plusieurs types d’actes élémentaires.

Etablir le mécanisme réactionnel correspondant a une équation consiste a déterminer les princi-
paux processus élémentaires responsables de la transformation macroscopique.

e Intermédiaires réactionnels

Les intermédiaires réactionnels sont des especes qui ne figurent ni parmi les réactifs, ni parmi les
produits d’une réaction, mais sont présents dans le milieu réactionnel pendant le déroulement de
la réaction. Ce sont donc, en général, des especes peu stables, des centres actifs dont la durée de
vie moyenne est tres bréve et la concentration dans le milieu réactionnel est toujours treés faible.

En phase gazeuse, les centres actifs sont le plus souvent des radicaux, c’est-a-dire des espe-
ces électriquement neutres mais possédant un électron célibataire. La formation de radicaux peut
étre obtenue soit par photolyse, soit par thermolyse, soit grace a un initiateur. Pour qu’une radia-
tion de fréquence Vv puisse agir sur une réaction chimique, il faut qu’elle soit absorbée par
I’un des réactifs et que I’énergie /h.v apportée par le photon soit suffisante : seules les radia-
tions visibles ou ultraviolettes conviennent.

D CARACTERISTIQUES D'UN ACTE ELEMENTAIRE

o Molécularité et ordre d’un acte élémentaire

La molécularité d’un processus élémentaire est égale au nombre d’entités participant a ce pro-
cessus; elle est toujours faible : le plus souvent 2, parfois 1, plus rarement 3. Les coefficients
steechiométriques de 1’équation correspondant a un acte élémentaire sont donc toujours des
nombres entiers.

Les transformations qui accompagnent le choc de deux ou trois entités ne peuvent étre com-
plexes, les plus fréquentes sont : cassure d’une liaison; formation d’une liaison; cassure d’une
liaison et formation simultanée d’une autre liaison.
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Chapitre 2 - MECANISMES REACTIONNELS EN CINETIQUE HOMOGENE

Dans un processus élémentaire, I’ordre partiel par rapport a chaque réactif est égal a son
coefficient steechiométrique. Dans une réaction photochimique, la vitesse de la réaction est pro-
portionnelle au flux lumineux absorbé.

e Déroulement d'un acte élémentaire

Au cours d’un acte élémentaire, I’énergie potentielle d’interaction des différents atomes varient;
le passage des réactifs aux produits nécessite le franchissement d’une barrieére énergétique.
Le chemin réactionnel le plus utilisé par le systeme est celui ou la barriere énergétique est la

moins haute.
La différence d’énergie entre 1’état initial et 1’état final d’un systéme au cours d’un acte élémen-
taire peut étre évaluée en analysant les modifications de structure des participants :
Somme des énergies Somme des énergies
[E} final = Ep initial] = ( £ - gles )

des liaisons rompues des liaisons formées

L’état correspondant a I’énergie potentielle maximale est appelé état de transition du che-
min réactionnel considéré. La différence d’énergie potentielle entre 1’état initial et 1’état de trans-
ition est appelée énergie potentielle d’ activation E, .

Epa = Ey” = Ex(0)

Ep A

#
EP

Ey(0)

Ry

D LOI CINETIQUE CORRESPONDANT A UN MECANISME

En utilisant le fait que, pour une réaction élémentaire, 1I’ordre coincide avec la molécularité, le
mécanisme permet d’obtenir un systeme d’équations différentielles. Ces équations, non linéaires
et fortement couplées, ne peuvent, en général, étre résolues simplement; on a alors recours soit a
une intégration numérique grace a des programmes informatiques, soit a des approximations.

e Approximation de I'étape cinétiquement déterminante

La vitesse de formation d’une espece produite par une série de réactions élémentaires successi-
ves de méme molécularité est déterminée par 1’étape présentant la plus grande échelle de temps.
Cette étape, appelée étape cinétiquement déterminante de la suite de réactions, impose sa vitesse
aux étapes suivantes.

¢ A.E.Q.S. ou approximation de I'état quasi stationnaire
(««principe» de Bodenstein)

Soit un intermédiaire réactionnel / formé par une réaction et consommé par un ensemble
d’autres réactions. A condition que 1’une au moins de ces réactions soit beaucoup plus facile que
la réaction de formation de /, on peut montrer qu’apres une période dite d’induction, la vitesse
globale de formation de I est négligeable par rapport aux vitesses de formation des produits
et de disparition des réactifs de la réaction. La concentration du centre actif est alors dans un
état quasi stationnaire. Mathématiquement, cette hypothese se traduit par la relation :

au _
4 0.
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MECANISMES REACTIONNELS EN CINETIQUE HOMOGENE - Chapitre 2

D DIFFERENTS TYPES DE MECANISMES

Selon la maniere dont les actes élémentaires intermédiaires dépendent du premier processus
élémentaire, on distingue différents types de mécanismes :

* Mécanisme par stades (ou en séquence ouverte)

Le passage des réactifs aux produits de la réaction a lieu grace a une succession de processus
élémentaires, renversables ou non, se déroulant toujours dans le méme ordre. Un centre actif créé
au cours de ['une des étapes est consommé dans une étape ultérieure sans jamais étre régénéré.

L’approximation de I’ étape cinétiquement déterminante est utilisable pour ce type de mécanisme
si les échelles de temps des différentes étapes ont des ordres de grandeur trés différents.

¢ Mécanisme en chaine (ou en séquence fermée)

Le passage des réactifs aux produits de la réaction a lieu grace a une succession de processus
élémentaires dont certains peuvent se répéter indépendamment du premier processus. ' A.E.Q.S.
peut généralement étre utilisée pour ce type de mécanisme.

Les actes élémentaires d’une réaction en chaine peuvent étre regroupés en différentes phases :

« la phase d’initiation (ou d’amorcage) comporte 1’acte d’amorcage et, si nécessaire, des actes de
transfert : elle conduit aux centres actifs porteurs de chaine et parfois a des produits mineurs;

« la phase de propagation, comporte toujours au moins deux actes élémentaires différents faisant
intervenir deux centres actifs qui sont alternativement consommés puis régénérés. Cette séquence
réactionnelle est fermée sur elle-méme et peut se répéter un grand nombre de fois, indépendam-
ment de I’acte d’initiation : il apparait ainsi une chaine réactionnelle dont la séquence fermée
constitue le maillon. Les radicaux qui participent a la chaine réactionnelle sont appelés des radi-
caux porteurs de chaine; le bilan de la séquence fermée correspond au bilan macroscopique prin-
cipal de la réaction;

« la phase de rupture (ou de terminaison), au cours de laquelle les centres actifs disparaissent, ce
qui bloque la propagation de la réaction. Ses produits peuvent constituer des produits mineurs de
la réaction.

La phase caractéristique d’une réaction en chaine est la séquence fermée de propagation.

Lorsqu’une réaction en chalne comporte des actes de transfert, il apparait des produits diffé-
rents de ceux que donne la séquence fermée de propagation. Il faut alors écrire deux équations
pour décrire la transformation chimique.

Cependant si les chaines sont longues, les proportions des produits sont tres différentes :

« les produits de la séquence de propagation sont fortement majoritaires, et le bilan de cette séquen-
ce constitue le bilan principal de la réaction;

« les produits de la phase de transfert (et parfois de terminaison) sont trés minoritaires, et le
bilan de cette phase constitue le bilan mineur de la réaction.

D ENERGIE D’ACTIVATION

Soit une réaction complexe caractérisée par une constante apparente de vitesse k qui peut étre
écrite sous la forme :

ke =TT (k).
i
L’énergie d’activation du processus global satisfait alors a la relation :

E,= Z a;.E,;.
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Chapitre 8 - MECANISMES REACTIONNELS EN CINETIQUE HOMOGENE
y
n Processus élémentaires ?

1 = Parmi les équations suivantes, quelle sont celles qui ne
peuvent siirement pas représenter un processus élémen-
taire ? Que peut-on dire des autres ? Justifier la conclusion.

a) H,S+ O — HS + OH

b) O, +2H, — 2H,0

¢) CH,=CH, + Br — CH,CH;,Br
d) CH4+ O — O=CH, + H,0O
e)C+4H — CHy

1
f) ?02+H2 — H,O0

1
g)502+H—> OH

h) OH+H — H,0
i) N+ N+ N — Ny +Ny
J) N, +Cl, — N +2Cl

2 = Ecrire la loi cinétique correspondant aux réactions
identifiées comme d’éventuels processus élémentaires.

@@ Conseils

1) Revoir les caractéristiques des processus élémen-
taires. Ecrire, si nécessaire, les formules de Lewis des
molécules mise en jeu.

2) Pour une réaction élémentaire, les différents ordres
partiels coincident avec les coefficients des réactifs
correspondants.

B Profils réactionnels

On considere les processus élémentaires suivants :

1= Cl+Hy) - CIH+H

3
ky=37.10"1 exp (%)
(nombre de molécules)™!.cm3.s~ 1.

2=m N+0y; -5 NO+O
3
ky=2,65.109.exp (#) mol-1.L.s71.

3m C)Hs - CpH4+H

3
k3=30.1013, exp (M) 51,
R.T

I C E S

Répondre aux questions ci-apres pour les trois processus
¢lémentaires proposés.

a) Ecrire les formules de Lewis des différents constituants.
Préciser les especes radicalaires. Evaluer, grace aux éner-
gies de liaison, la variation correspondante d’énergie.

Le processus est-il exo ou endoénergétique ?

b) Déterminer 1’énergie d’activation et le facteur préexpo-
nentiel A de la loi d’Arrhenius correspondante.

¢) Etablir le profil réactionnel de cette réaction, en mettant
en évidence 1’état de transition. Proposer une structure
pour cet état.

Données :

Energie de dissociation (kJ.mol 1) : Do, =498;

Do =631; Dy, =436; Dycy =432; DN, =945

Energie moyenne de liaison (kJ.mol ') :
C-H:415; C-C:345; C=C:615.

@@ Conseils

a) Si le cours sur I’architecture moléculaire n’a pas
encore été vu, utiliser, pour écrire les formules de
Lewis, les notions présentées dans les classes du
secondaire sur ce sujet.

Déterminer les liaisons formées ou rompues au cours
du processus, a partir des formules de Lewis.

b) Procéder par identification, apres avoir écrit
I’expression de la loi d’Arrhenius.

ED cartes d’énergie potentielle

Le diagramme ci-apres représente les courbes de niveau de
la surface d’énergie potentielle pour la réaction élémentai-
re: F+Hy —— FH + H au cours de laquelle les trois
atomes restent alignés.

1 = Identifier, sur le diagramme, la région représentant les
réactifs et celle correspondant aux produits. Quelles sont
les distances internucléaires de H, et FH? A quoi cor-
respond le zéro d’énergie choisi?

2 = La réaction est-elle exo ou endoénergétique ? Eva-
luer, sur le diagramme, la variation d’énergie qui accom-
pagne la réaction.

3 = Représenter, sur le diagramme, le chemin réactionnel
le plus probable. Définir la coordonnée de réaction (c.r.)
correspondante.
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4 = Représenter, sur un diagramme £, =f(C.R.), I'évo-
lution du systeme : faire apparaitre 1’état de transition.
Evaluer la variation d’énergie du systéme ainsi que ’éner-
gie d’activation.

5 = L’énergie de liaison de H, est voisine de
436 kJ .mol~!. Comment expliquer la valeur de 1’énergie
d’activation trouvée ?

g (pm)

I l | ~142

200

—-125

1004 +7

70

70 100 200 dy(pm)

@@ Conseils

L’exercice analyse un acte élémentaire bimoléculaire
et fait appel au cours exposé dans H Prépa, Chimie,
1" année, MPSI-PTSI, chapitre 3, § 2. 11 utilise sim-
plement le principe des cartes d’état-major.

1) Analyser les variations des différentes distances au
cours de la réaction.

2) Utiliser les cotes énergétiques. Procéder a un enca-
drement des valeurs cherchées.

3) Le chemin réactionnel le plus probable est celui de
moindre énergie.

5) Utiliser les variations des différentes distances
entre 1’état initial et 1’état de transition.

n Cinétique d'une nitration

D’aprés Concours communs Polytechniques PC, 2001.

L’action de I’acide nitrique sur un noyau aromatique
comme celui du benzene ou du naphtalene conduit a la
nitration d’un des noyaux aromatiques. Le composé aro-
matique a nitrer sera désigné par ArH. Le mécanisme de la

réaction de nitration est le suivant :
ky
HNO;3; + HpSOy4 k.—_> H2NOJ§ + HSOy4 (1)
-1
+ kz +
H,NO3; —= H;0 + NO, 2)

—

ko
NO% +ArH X3, ArHNO} 3)

ArHNOS 4. ArNO, + HY )

© Hachette Livre, H-Prépa Exercices, Chimie, 1" année, MPSI-PTSI
La photocopie non autorisée est un délit.

MECANISMES REACTIONNELS EN CINETIQUE HOMOGENE - Chapitre 2

1 = La réaction (1) est rapide (sens direct et inverse) et
correspond a un quasi-équilibre. Est-il possible d’appli-
quer l’approximation de [’état quasi stationnaire a
H2NOJ§ ? La réponse doit étre justifiée.

2 = Donner la structure de Lewis de I’intermédiaire NOE.

3 m En réacteur fermé, la vitesse de disparition du dérivé

ArH est définie par v =— (ClErel] .

dr
En admettant qu’il soit possible d’appliquer 1’approxima-
tion de I’état quasi stationnaire a I’intermédiaire NOE,
exprimer cette vitesse v en fonction des concentrations des

produits stables et des constantes de vitesse.

4 = Comment se simplifie cette loi dans le cas d’un dérivé
aromatique tres réactif ?

@@ Conseils

1) Revoir les conditions d’application de I’A.E.Q.S.
3) Utiliser le fait qu’a I’équilibre, les vitesse des réac-
tions opposées sont égales.

4) Procéder par identification.

B Sulfonation des aromatiques

D’ aprés Concours Ecole polytechnique

La sulfonation du benzene et du toluene CqHs—CHj3 par
le trioxyde de soufre, dans un solvant tel que le chlorure
de méthyle ou le tétrachlorure de carbone, a lieu suivant la
réaction globale :

ArH + SO3=ArSO3H
ou ArH désigne le carbure aromatique et ArSOzH
I’acide sulfonique formé.

Une étude expérimentale a porté sur la cinétique de la
sulfonation du benzeéne (symbolisé par BH) par le trioxy-
de de soufre et préalablement dissous dans différents sol-
vants. Elle conduit aux résultats suivants : dans tous les
solvants, la réaction est d’ordre 1 par rapport au benzene;
en revanche, selon le solvant utilisé, on observe une réac-
tion d’ordre 1, d’ordre 2 ou sans ordre par rapport au tri-
oxyde de soufre.

On cherche a rendre compte de I’ensemble des résultats
expérimentaux a I’aide d’un mécanisme réactionnel indé-
pendant du solvant et qu’on envisage de choisir parmi les
trois mécanismes plausibles suivants, dans lesquels inter-
viennent des complexes d’addition notés BSO3H*~ et
BS03S03 H~.

Pour chacun de ces trois mécanismes, on admet que les
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mécanisme

réactions

ky
BH + SO3 k.:’ BSO3H+_
—1

k
BSO;H*~ —2. BSO;H

Ky
BH+2505 == BSO3SO;H*~
-1

k!
BSO3SO3H*™ +BH —2 2BSO3H

”

1
BH + SO3 ];T_’ BSO3H*~
-1

BSO3H*~ + 503 X2 BSO;50;H*"

”

BSO3SO3H*” +BH .3 2BSO3H

réactions inverses des réactions d’indices 2 et 3 sont assez
lentes pour qu’on puisse considérer comme nulles leurs
constantes de vitesse.

1 = Pour chaque mécanisme, exprimer la vitesse — d[%
t

de la réaction globale en fonction des concentrations des
réactifs, des concentrations des intermédiaires et des cons-
tantes de vitesse convenables.

2 = L’analyse chromatographique prouve que les concen-
trations des deux complexes d’addition intermédiaires
demeurent constamment tres faibles (inférieurs au seuil de
détection de cette technique trés performante). Dans de tel-
les conditions, pour chacun des trois mécanismes envisa-
gés, exprimer la vitesse de la réaction globale en fonction
de [BH], [SO3] et des constantes de vitesse convenables.

3 = a) Montrer que deux de ces mécanismes ne peuvent pas
rendre compte de I’ensemble des résultats expérimentaux.

b) A quelle(s) condition(s), sur les ordres de grandeur de
certaines constantes de vitesse, le troisieme mécanisme
peut-il rendre compte de 1’ensemble de ces résultats expé-
rimentaux ?

@@ Conseils

Le probleme propose 1’étude de la sulfonation du
benzeéne, mais aucune connaissance de chimie orga-
nique n’est nécessaire. C’est un excellent entraine-
ment a 1’utilisation de I’A.E.Q.S.

1) Appliquer la définition de la vitesse de disparition
d’un corps, en tenant compte de fous les actes €lé-
mentaires o BH est consommé ou formé.

2) Utiliser I’A.E.Q.S. pour les complexes d’addition.
En déduire, d’une part, une expression simplifiée de
la vitesse, d’autre part, 1’expression des concentra-
tions des complexes d’addition.

3) Examiner si les lois de vitesse obtenues sont com-
patibles avec 1’ensemble de ces résultats expérimen-
taux.

ﬂ Cinétique d'une réaction rédox
D’apreés Concours INA.

Sous I’action des ions cérium (IV), le dioxalatodiaquo-
chrome (III) se transforme selon la réaction d’équation :
[Cr(0x)»(H»0),]™ +2 Ce*t + 2 H,0

— [Cr(0x)(H,0)4] " +2 Ce3* +2CO,.
La cinétique peut &tre suivie par spectrophotométrie, les
coefficients d’extinction molaires £, £, et €3 des ions
Ce**, [Cr(0x),(H,0)517, [Cr(0Ox)(H,0)4]* étant suffi-
samment différents a la longueur d’onde choisie.
Le principe est de mesurer, en fonction du temps ¢, I’ab-
sorbance A; d’une solution de composition initiale connue.

1 = Dans le tableau ci-apres, sont rassemblés les résultats
obtenus pour une solution ayant la composition initiale
suivante : [[Cr(0x),(H,0),]7]1 = Co =5 mmol .L~! et
[Ce**]=2Co=10 mmol .L 1.
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t(min) | 0 25 5 10 15 20 ©
Ay 10,632 (0,600 | 0,573 | 0,525 | 0,480 | 0,446 | 0,110

En supposant la réaction du premier ordre par rapport a
chaque réactif, établir la relation existant entre A;, A,
A, Cq,t etlaconstante de vitesse k ; on rappelle la loi

de Beer-Lambert : A = Z &i.L.C;.

2 = Montrer que les résultats fournis s’accordent avec
cette hypothese. En déduire la valeur de k.

3 = Les résultats précédents ont été déterminés en
milieu acide. En milieu moins acide, la vitesse de la
réaction doit se mettre sous la forme :

k. [[Cr(0x)2(H20),]7].[Ce**]?
k7. [Ce3F] + k. [Cett]

ol k', k" et k" sont des constantes qui dépendent du pH.

V=

a) Comment peut-on qualifier le rdle joué par Ce3" dans
la cinétique de la réaction?

b)* A quelle condition peut-on appliquer I’A.E.Q.S. a une
espece?
En utilisant I’A.E.Q.S. pour I’espece [Cr(Ox),(H,0),],
montrer que cette loi de vitesse peut étre interprétée par le
mécanisme suivant : .

[Cr(02)5(Hy0)5] + Ce*t  ——1Cr(0x),(H;0),] + Ce

ky

[Cr(0)3(H;0)3] + Ce** Z—{Cr(0x)(H 0)5]* +2 CO5 + Ce¥

[Cr(0x) (H,0),]* + 2 Hy0 "2E{r(0x) (H,0)4]*
Exprimer k', k" et k" en fonctionde ky, k_q et k;.

@@ Conseils

L’exercice analyse la cinétique d’une réaction rédox :
il s’agit de vérifier diverses hypotheses, 1’'une portant
sur I’ordre apparent, I’autre sur le mécanisme dans le
cas général.

L’une des difficultés vient de ce que plusieurs especes
absorbent a la longueur d’onde choisie; une autre est
que le mécanisme proposé est complexe et ne peut étre
analysé que moyennant certaines approximations.

1) Prendre en compte la composition initiale pour
intégrer la loi cinétique indiquée par 1’énoncé.
Exprimer A; en fonctionde Ag et A, Cq et C,
puis reporter dans la loi cinétique intégrée.

2) Utiliser une méthode graphique ou une régression
linéaire pour tester I’hypothése proposée. Montrer la
validité de I’hypothese en fournissant le coefficient
de corrélation.

Déterminer la pente de la droite obtenue pour obtenir
la constante de vitesse. Ne pas omettre 1’unité de
cette constante.
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3) a) Revoir les conditions d’application de
I’A.E.Q.S. Montrer que, dans son cadre, la vitesse de
la réaction étudiée est définie sans ambiguité.

b) Procéder par identification.

n Dissociation du chlorure
de sulfuryle

Le chlorure de sulfuryle SO,Cl, est un composé peu sta-
ble qui commence a se dissocier des sa température d’ébul-
lition (69 °C) en dioxyde de soufre et dichlore. Au-dela
de 500 K, la dissociation du chlorure du sulfuryle devient
quasi totale sous la pression ordinaire, et I’on se propose
d’étudier le déroulement temporel de la réaction non ren-
versable :
$0,Cl; () —> SO (2) +Cly (9)

1 = L’étude de la pression d’un mélange gazeux de com-
position initiale (SO,Cl, + x N») , confiné dans une
enceinte de volume et de température fixes, a permis de
suivre ’augmentation du taux de dissociation ¢(f) du
réactif au cours du temps, et I’on a obtenu, a la température
T = 573,15 K, les résultats suivants :

t(min) | 100 | 200 | 30,0 | 40,0 | 50,0
(%) | 18,1 | 327 | 450 | 547 | 63,0

a) Rappeler la définition du taux de dissociation a(f) ,
puis établir la relation ¢ =f(¢r) dans I’hypothese d’une loi
de vitesse du premier ordre : v =£k.[SO,Cl,].

b) Montrer que les résultats expérimentaux vérifient cette
loi, en déduire une valeur moyenne de la constante de
vitesse.

2 m Le temps de demi-réaction prend, a deux autres tem-
pératures, les valeurs suivantes :
T,=5523K, 71=189,7 min ;
T,=6024K, 79=4,213 min.
En déduire I’énergie d’activation E, de la réaction et sa
constante absolue de vitesse (ou facteur préexponentiel).

3 = On admet pour la réaction étudiée, I’intervention d’un
mécanisme radicalaire en quatre étapes :

SO,Cl, — °*SO,Cl +CI* kq
°SO,C1 — SO, +C1° ko
Cl* + SO,Cl, — Cl, +°*S0O,Cl ks
*SO,Cl +Cl* — SO, + Cl, ky

a) Préciser le nombre et la nature des intermédiaires réac-
tionnels mis en jeu. Justifier les écritures *SO,Cl et Cl°.
A quel type cinétique ce mécanisme correspond-il ?
Justifier la réponse en précisant le role des différentes
étapes.
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b) Montrer, en utilisant [’approximation des états quasi
stationnaires, que la vitesse v de la réaction est définie
de maniere non équivoque.

Etablir alors I’expression des concentrations des inter-
médiaires réactionnels, en fonction de celles des réac-
tants, et des constantes ki, ..., kq4.

¢) En déduire ’expression de la vitesse v de la réaction.
Retrouve-t-on la loi de vitesse expérimentale ?

d) Etablir I’expression approchée de la constante de
vitesse k en tenant compte de la faible probabilité de la
premiere étape. Montrer que, si chacun des actes €lé-
mentaires suit la loi d’Arrhenius, 1’énergie d’activation
E, de la réaction peut s’exprimer en fonction de celles
(Eq1s .., Eaq) des divers actes élémentaires.

e) Pourquoi a-t-on négligé la réaction de recombinaison
des atomes de chlore en dichlore ?

Données :
R=8314T.K L.mol"! ; 6(°C)=T (K)-273,15.

@@ Conseils

Apres avoir vérifié ’ordre de la réaction et calculé
I’énergie d’activation, le probleme propose 1’étude de
son mécanisme de maniere trés progressive : c’est un
excellent exercice pour vérifier I’acquisition des
notions de base.

1) a) Faire un tableau permettant de relier 1’avance-
ment et les différentes quantités de matiere ; revoir si
nécessaire la définition du taux de dissociation o(t).
b) Pour montrer que les résultats expérimentaux véri-
fient la loi postulée par I’énoncé, tracer — In (1 — )
en fonction du temps ou effectuer une régression
linéaire sur ces grandeurs.

2) Utiliser la propriété caractéristique du temps de
demi-réaction d’une réaction d’ordre 1 et la loi
d’Arrhénius pour exprimer E, en fonction de T,
T1, Th et 7.

3) a) Déterminer le nombre d’électrons de valence
des différentes entités. Etudier le comportement des
intermédiaires réactionnels pour distinguer entre les
deux principaux types de réactions.

b) Ecrire, dans le cadre de I’A.E.Q.S., les expressions
des vitesses de formation des différents participants
en fonction de v; , v, ,... et en déduire I'unicité de la
vitesse de réaction.

[ 8 | Pyrolyse du diméthyléther

D’aprés Concours de I'Ecole de I' Air.

Une pyrolyse est une décomposition provoquée par une élé-
vation de température. La pyrolyse du diméthyléther, nom
courant du méthoxyméthane, a été étudiée au voisinage de
500 °C.

Le mécanisme proposé est le suivant (k; est la constante
de vitesse de chaque acte élémentaire) :

(1) CH30CH3 — CH30° +°CHj3 kq
(2) *CH3+CH30CH3 — CH4+ *CH,0CH3 ko
(3) *CH,OCH3 — CH;0 +°*CH3 k3
(4) CH30®* — H*+ CH,O0 ky
(5) H* + CH30CH3 — *CH,0CH3 + Hp ks
(6) *CH3+°*CH3; — CyHg ke

1 = a) Identifier les différents intermédiaires réactionnels.

b) Comment appelle-t-on Iacte (1)? Ecrire la formule
développée des différents radicaux pouvant se former par
rupture homolytique d’une liaison dans la molécule de
méthoxyméthane. Préciser dans chaque cas la liaison
rompue.

¢) En supposant que ces deux réactions suivent la loi
d’Arrhenius avec le méme facteur préexponentiel et que
I’énergie d’activation soit pratiquement égale a 1’énergie
de la liaison mise en jeu, calculer le rapport des constantes
de vitesse a 500 °C. Conclure.

2 = a) Mettre en évidence, dans le mécanisme proposé, la
phase caractéristique d’une réaction en chaine.
Quel est son bilan? Quels sont les porteurs de chaine?

b) Identifier les autres phases du mécanisme réactionnel.

3 = Soit p le nombre moyen de chainons que compor-
te la chaine issue de chaque radical méthyle; en admet-
tant que p soit tres supérieur a 1, établir les bilans, prin-
cipal et mineur, de la réaction.

4 = En appliquant I’A.E.Q.S. pour les concentrations des
intermédiaires réactionnels, établir 1’expression de la
vitesse de disparition du diméthyléther. Cette réaction
admet-elle un ordre ?

5 = En utilisant I’hypothése du 3), déterminer 1’ordre de
la réaction.

Données :
Energie de liaison (kJ.mol‘l) :C-H:415; C-0:350.

@@ Conseils

Ce probleme propose 1’étude d’une pyrolyse; on uti-
lise certaines hypotheses classiques (A.E.Q.S.; chaine
longue) ainsi que la notion de bilans principal
et mineur. Il peut étre utile, avant de 1’aborder de
revoir H Prépa, Chimie, 1'® année, MPSI-PTSI,
chapitre 3, § 6.2.3.

1) a) Vérifier que, pour chaque intermédiaire, exis-
tent des réactions de formation et de consommation.
b) Tenir compte des atomes équivalents.

2) a) Rechercher une séquence fermée de réactions.
3) Ftudier le déroulement de la réaction a partir
d’un acte d’initiation ; faire apparaitre deux radicaux
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méthyle, qui, apres p chalnons, se combineront pour
donner de I’éthane. Utiliser 1’hypothese (p>>1)
pour distinguer les bilans.

4) Exprimer la vitesse de disparition du diméthy-
léther D puis expliciter I’A.E.Q.S. pour tous les
intermédiaires réactionnels : en déduire une expres-
sion simplifiée de la vitesse de disparition de D .
Utiliser des combinaisons linéaires des relations
d’A.E.Q.S. pour expliciter les concentrations des
intermédiaires réactionnels en fonction de [D] .

5) Traduire, par une inégalité entre les vitesses, 1’hy-
pothese des chaines longues.

(9 | Catalyse enzymatique

D’apreés Concours ENS Bio, 2000 et Concours Centrale PC.

On étudie la transformation d’un substrat S en produit P
catalysée par une enzyme E. Le mécanisme proposé est le
suivant (modele de Michaélis-Menten) :

E + S#ES ES k2—> P+E
1

Pour wune concentration globale en enzyme
[E]lp = 3.8. 1073 mol.L™!, les vitesses initiales vo de
consommation du réactif S, ont ét€ mesurées a 15 °C dans
le solvant acétone pour différentes concentrations [S]. Les
résultats sont reportés dans le tableau suivant, ou [S] est
exprimé en mmol.L~! et vy en mmol .L~!.min~! :

[ST [ 600 | 500 | 400 | 300 | 200 | 150 | 100 | 67 | 50
vo |4,4414,12|3,85(3,4712,94(2,56|2,04|1,54| 1,24

1 = Exprimer la vitesse de disparition de S en appliquant
a ES I’approximation de 1’état quasi stationnaire.

2 = Montrer que la loi de vitesse peut se mettre sous la
forme :

— kcato[E]O-[S]
[S1+Kyv

3 = Montrer que ce résultat est en accord avec les données
expérimentales fournies. Calculer &, et Ky a partir d’une
représentation graphique. Indiquer ce que représentent k.,
et Ky

@@ Conseils

2) Utiliser la conservation de la quantité d’enzyme.
3) Chercher une forme linéarisée de la relation
obtenue.
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€9 oxydation de U4+
en cation uranyle vo3*

Le minerai d’uranium est d’abord solubilisé par attaque a
I’acide nitrique, puis oxydé en U (VI). Cette oxydation,
qui correspond au passage de U+ a U02+ peut étre réali-
sée par de I’air suroxygéné. Pour cette réaction, on a pro-
posé le mécanisme suivant :

(e) U* + H,O_—YOH3* + H*

équilibre rapide de constante d’équilibre K

(1) UOH3** + 05 + H,0 — UO,* + HO,' + 2 H*
réaction lente de constante de vitesse ky

(2) UOy* + 0y + H)0O — UO,* + HO,' + HO™
réaction lente de constante de vitesse kp

(3) HO," + UOH** + H,0 — UO,* + H,0, + 2 H*
réaction lente de constante de vitesse k3

(4) UO,* + HOy' + H)0 —— UO,%* + Hy0, + HO™
réaction lente de constante de vitesse k4

(5) U* +H,0, —> UO,** +2 H*

réaction rapide

1 = Equilibrer I’équation de cette oxydation en milieu
acide.

2 = a) Montrer que cette réaction est une réaction en chaine.
Expliquer pourquoi ce mécanisme peut étre qualifié de réac-
tion en chaine linéaire.
Quelles sont les étapes d’amorgage (initiation), de propa-
gation et de terminaison?
b) Montrer que ce mécanisme est compatible avec la loi de
vitesse observée :

oAU _p. [UY].[0]

dt [H*]

ou F est une expression, que I’on précisera, des constantes
de vitesse k; ainsi que de la constante d’équilibre K.

¢) On choisit expérimentalement d’opérer en milieu
basique. Justifier.

3 m a) La vitesse de la réaction est fortement augmentée
par I’addition d’ions cuivre (II). Pour expliquer 1’effet
catalytique de ces ions, on a proposé leur intervention par
les réactions suivantes :

Cu?* + UOH3* + H,0 = Cu* + UO,* + 3 H*

Cu* + O, + H* = Cu?* + HO,®
Justifier I’action catalytique des ions cuivre (II).

3 m b) Les ions argent sont susceptibles de réagir sur les
especes présentes dans le milieu selon les réactions :
UO,* + Agt = U0 2 + Ag
HO,' + Agt =0, + H + Ag
Quel sera 1’effet, sur la vitesse de la réaction, d’une addi-
tion d’ions argent ? Justifier la réponse.
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@@ Conseils

2) a) « Identifier les intermédiaires réactionnels.

* Rechercher d’éventuelles possibilités de ramifica-
tions et conclure.

b) Appliquer I’A.E.Q.S aux intermédiaires réac-
tionnels.

¢) Exploiter 1’expression de v.

3) a) b) Analyser I’effet de la présence des deux
cations sur la concentration en centres actifs.

(11 ] **Oxydation des hydrocarbures
par le dioxygéne en phase
liquide

D’apreés Concours Ecole Polytechnique.

En présence d’une petite quantité du générateur de radicaux

libres, I’oxydation par le dioxygeéne des composés exami-

nés suit un méme mécanisme, valable pour de nombreux
hydrocarbures en phase liquide lorsque la température est
inférieure a 100 °C. Le processus débute par une réaction
d’initiation & vitesse v; constante :

RH — initiateur - R’'H+R"*
et continue par les réactions radicalaires :

(I)R*+ 0O, L R—0—-0° (noté RO,"* par la suite)
(2)RO,*+RH 25 RO,H + R*

(B)R*+R* L) produits terminaux non radicalaires
4)R*+RO;," k4—>produits terminaux non radicalaires

(5) ROy + RO, ks—)produits terminaux non radicalaires,

ou les kj (j=1,...,5) sont les constantes de vitesse des
réactions envisagées.

1 = Donner I’expression de la vitesse de disparition de

I’hydrocarbure, — @

t

2 = Dans I’hypothese du régime quasi stationnaire pour
les concentrations des radicaux R® et RO,* , écrire la
relation existant entre les concentrations molaires [R°] et
[RO»°].
En déduire qu’un régime quasi stationnaire ne peut exister
que si les inégalités :
v \12 b \12
[R']<< : ) et [ROz']<< . )
2 k3 2 k3
sont simultanément satisfaites.

3 wm Dans toute la suite du probléme, nous supposerons
que les chatnes sont longues.

Exprimer alors [R°*] et [RO;°] en fonction de [Oj] ,
[R H], v; etdes constantes de vitesse, en supposant toujours
le régime quasi stationnaire.

4 = Le procédé expérimental permet d’avoir une concen-
tration en dioxygene variable, de tres faible a forte.

Que se passe-t-il, du point de vue de la quantité de dioxy-
geéne consommé par une unité de temps :

a) si la concentration en dioxygene est trés faible?
Montrer que, dans ce cas, [R*] tend vers une limite qu’on
indiquera;

b) si la concentration en dioxygene est forte? Montrer
que, dans ce cas, [RO,°] tend vers une limite qu’on indi-
quera.

5 = Le dioxygene barbote dans des tubes contenant 1’hy-
drocarbure R H et ’évolution de [RO,°] peut étre suivie
a I’aide d’une méthode spectroscopique. On suppose que
[O5] est proportionnel a la pression du dioxygene gazeux
et on note s la solubilité du dioxygene dans RH 425 °C
et sous la pression atmosphérique.

a)** On désire que le radical RO,* atteigne sa concen-
tration limite du régime quasi stationnaire, a2 moins de 1%
pres. Déterminer la pression minimale P, d’oxygene
nécessaire a un tel résultat.

Application a la préparation technique d’une expérience

A 25 °C, on a, selon le composé étudié : sy de 5,7 a
8,5mmol.L~! et [RH]p=7,2294mol.L!.

[RH]( estla concentration molaire de 1’hydrocarbure pur,
et la concentration quasi stationnaire en RO, *° est effec-
tivement réalisée pour [RH] = [RH]( . Les constantes
de vitesse (déduites de travaux utilisant des méthodes
différentes) ne sont guere connues qu’a 50 % pres mais,
pour chaque composé, on a approximativement les rap-
ports suivants :

—=1073; X4 31072 ; %2 10721078,
3 k3 ki

A partir de ces données assez succinctes, peut-on néan-
moins prévoir si la concentration quasi stationnaire
limite du radical RO,* pourra &tre réalisée a moins de
1 % pres en utilisant une pression partielle de dioxygene
inférieure a la pression atmosphérique ?

b)** Apres obtention de I’état quasi stationnaire sous une
pression d’oxygene p=p., , I’amorcage de la chaine est
supprimée a partir de 'instant ¢ = ¢ ; pour t>tq, la
vitesse d’initiation v; devient ainsi nulle.

Dans 1’approximation ou I’on admet que la concentration
[R°] reste constamment négligeable par rapport a la
concentration [RO,°] , montrer que seule I’équation é1é-
mentaire (5) est importante pour 1’étude de la disparition
du radical RO,"* .

En déduire la loi théorique permettant de connaitre
[RO,°] atoutinstant 1=t .

¢) Comment est-il possible d’estimer la constante k5 a
partir de la connaissance de v; et du rapport des concen-
trations de RO,* aux instants 7 et ¢?
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@@ Conseils

Ce probleme présente une étude de la réaction des
hydrocarbures liquides avec le dioxygene dissous, a
température inférieure a 100 °C. Cette réaction, tres
complexe, fournit de nombreux produits dont la
nature n’est pas précisée. C’est un probleme difficile,
permettant de vérifier les connaissances de cinétique
chimique, mais aussi I’aptitude a conduire un raison-
nement scientifique rigoureux.

2)* Ecrire la vitesse de chacun des processus élémen-
taires, puis exprimer I’A.E.Q.S. pour les deux radi-
caux. Former une combinaison linéaire des deux rela-
tions obtenues pour éliminer les concentrations
des especes non radicalaires.

Faire un raisonnement par 1’absurde en supposant les
conditions fournies par 1’énoncé non vérifiées.

3) Revoir, si nécessaire, la signification de I’hypothe-
se des «chaines longues ». Simplifier en conséquence
les deux expressions déduites de I’A.E.Q.S.
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d[O;]

dr
5) a) Exprimer [RO,°] en fonction de [RO7°]jim ,
puis mettre la condition cherchée sous la forme

4) b) Exprimer, d’apres I’A.E.Q.S., —

P . . [RH]
d’une équation du deuxieme degré en 0.1
2

Examiner ’existence et le signe de ses racines. En
déduire [O7]min , puis pm grace a la proportionna-
lité entre [O,] et la pression de dioxygene gazeux.
b) Utiliser I’approximation [R°] = 0 pour négliger
certains actes élémentaires. Vérifier que les proces-
sus pris en compte permettent de satisfaire la condi-
tion [R°] = 0, et qu’effectivement seule I’équation
élémentaire (5) est importante pour I’étude de la
disparition du radical RO,° .

ROs°](t
1RO571(t0) a partir de la loi
[RO2°1()

cinétique intégrée du b) ; utiliser ’A.E.Q.S. pour
exprimer [RO,*](¢p) en fonction de v .

¢) Former le rapport
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G 0 R R

(1 ) Processus élémentaires

1 = Les équations suivantes ne peuvent siirement pas repré-
senter un processus €lémentaire :
f) et g), car elles font intervenir des coefficients non entiers :

1 . .
le symbole £y O, n’a aucun sens au niveau moléculaire.

e), car sa molécularité est trop grande et le processus trop
complexe.

b) et d), car elles font intervenir des processus trop com-
plexes : cassure de trois liaisons et formation simultanée de
quatre liaisons pour b); cassure de trois liaisons et formation
simultanée de trois autres liaisons pour d).

2 ma)v=k.[HyS].[O];

¢)v=k.[CHy =CH,].[Br];

h) v = k.[OH].[H];

i) v=4k.[N2].[N]?;

Dv=k.[N2].[Cl,].

(2 ) Profils réactionnels

1 = a) Représentation de Lewis :

ICl++H -H —> [Cl-H+ H>
Dy, -Dyci=+4kl.mol"'>0:
la réaction est faiblement endoénergétique.

3
b) ky =3,7.10" 1 exp <_ M)-NA
3
=22.108.exp <— %) mol~L.cm3.s7 1,

3
soit k1 =22. 1010.exp (— T) mol~L.L.s L.

La loi d’Arrhenius s’écrivant k = A.exp (—_ Ea ),
il vi R.T
il vient :
A1=22.101mol-L.L.s71;
E,1=19kJ.mol!.

¢) Voir le diagramme 1 ci-apres.

i E S

b E(kJ. mol™")

Cl+H,——>CIH+H

Cl+H,

Diagramme 1

bE,(kJ. mol ")

IN+0,—>NO+0

NO +O

Diagramme 2

2 = a) Représentation de Lewis :

IN++ [0=01 —> IN=0l+ 0"
L’énergie mise en jeu est D, —DNo =—133 kJ.mol~1<0:
la réaction est exoénergétique.

3
b) ky = 2,65.109.exp (— @) mol-L.L.s! . Par

identification avec la loi d’Arrhenius, on obtient :
Ay=2,65.10°mol~L.L.s!; E,»=268kJ.mol-1.

¢) Voir le diagramme 2 ci-avant.

Dans 1’état de transition, la liaison O=0O a commencé a se

rompre alors que la liaison NO a déja commencé a se former :

c’est ce qui explique que I’énergie d’activation soit relative-

ment faible.
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3) a) Représentation de Lewis :

H
| (]
H-C-C-H — H-C=C-—H + He
[ |
H H H H

E=EcytEc-c—Ec=c=+ 145kJ.mol~1>0:
la réaction est endoénergétique.
165.103) i
R.T '
Dot A3=3,0.1083s"1; E, 3=165kJ.mol-!.

¢) Voir le diagramme 3 ci-dessous.

b) k3=3,0.1013.exp (-

E,(kJ. mol™") ] C,Hs —> C,H, +H

\ C,H,+H

165
145

C,H,

Diagramme 3

(3 ) Cartes d’'énergie potentielle

1 == Sur le diagramme de 1’énoncé, la région représentant les
réactifs est celle ou d(H,) est tres inférieure a d(FH); celle
correspondant aux produits est celle ou d(H,) est tres supé-
rieure a d(FH).
dHy) =75 pm; d(FH) = 100 pm .

Le zéro d’énergie choisi est arbitraire (puisqu’il s’agit d’énergie
potentielle dont seules les variations sont mesurables): il cor-
respond ici a I’état initial du systeme, c’est-a-dire a (F+H»).

2 W Dans I’état final (FH+H) , ’énergie potentielle est
légerement inférieure a — 142 kJ . mol~!; la variation d’é-
nergie potentielle [E}, fina — Ep initiar] €st donc négative et
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voisine de — 142 kJ . mol~! : la réaction est donc forte-
ment exoénergétique.

3 m Le chemin réactionnel le plus probable est celui dont la
barriere énergétique est la plus faible : il suit le fond des val-
lées et passe par le col (voir le diagramme ci-dessous).

La coordonnée de réaction est 1'abscisse curviligne le long de
ce chemin.

A dyy (pm)

- 142

200 -
-125
-84

état de

-21 transition

100

70 T T
70 100 200 dyp(pm)

E,(kJ. mol™")
état de transition
F+H, X

E Pa

F+H, —FH+H

- 142

FH + H

C.I.

4 = En franchissant le col, on coupe la courbe de niveau cor-
respond + 7 , mais pas celle qui correspond & + 21: I’énergie
d’activation est comprise entre 7 et 21 kJ.mol~! . L’état de
transition est 1’état d’énergie maximale le long du chemin
réactionnel (voir le diagramme ci-avant).

5 m Sur le diagramme, on note que le passage de 1’état initial
a I’état de transition s’effectue avec un allongement négligea-
ble de la liaison H—H : la liaison F—H a donc commencé a
se former avant que la liaison H—H ne se soit rompue : c’est
ce qui explique que I’énergie d’activation soit tres faible.
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(4 ) Cinétique d’une nitration

1 = L’application de I’A.E.Q.S. suppose que I’intermédiaire
réactionnel est formé difficilement et consommé facilement :
ce n’est pas le cas puisque la réaction (1) est rapide (sens
direct et inverse) et correspond a un quasi équilibre.

y Y % = k3. [NOS].[AH] ;
+
- d[ﬁoﬂ = ky.[HNO%].[ArH]
t
—k_5.[NO%] - k3.[NO3].[ArH] = 0.
+
Dot : [NOE] _ ky.[HoNO3].[ArH] -0

k_p + k3.[ArH]
Quasi équilibre pour la réaction (1) :
ki .[HNOs].[HySO4] — k_; . [H,NO3].[HSOZ] = 0.
[HNO3]. [HpSO4]
k_1.[HSOgZ]

En reportant dans 1’expression de la vitesse de disparition de
I’aromatique :

d[ArH] _ ki ky.k3 [HySO4]

= = . . [HNOs]. [ArH]~
dt k_2 Ir k3 .[ArH] k_l o [HSO4]

D’oi : [H,NO% = k.

4 m a) Dans le cas d’un dérivé aromatique trés réactif,
v3>>Vv_o,d’ol :
_ d[ArH] _ k1.kp.[HpSO4]
dt  k_;.[HSOZ]

[HNO;]. [ArH].

(5 ) Sulfonation des aromatiques

1 m Mécanisme 1 :

v=ky.[BH].[SO3] —k_;.[BSO3H"].
Mécanisme 2 :

v=—M=v'1—v”,1+v/2
dr
v=k';.[BH].[SO3]% - k'_{.[BSO3SO3H*"]
+ k5.[BSO3SO3H*~].[BH].
Mécanisme 3 :
d[B ] " ” "
=V —V_1+tV
dr 1 11V3
v=k'1.[BH].[SO3] —k"_1.[BSO3SO3H* "]
+ k"3.[BH].[BSO3 SO3H*~].

2 = Les complexes d’addition sont des intermédiaires réac-
tionnels; le fait que leurs concentrations demeurent constam-
ment tres faibles montrent qu’ils sont tres actifs : on peut
donc leur appliquer 1’approximation des états quasi station-
naire (A.E.Q.S).

L’application de cette approximation se fait en quatre temps :
expression du caractere stationnaire des concentrations des

especes intermédiaires, puis simplification de la loi de vitesse
cherchée, puis expression des concentrations des intermé-
diaires en fonction des concentrations des especes stables, et
enfin expression de la vitesse en fonction des concentrations
des especes stables et des constantes de vitesse.

Mécanisme 1
« Expression du caractere stationnaire par I'A.E.Q.S. :

d[BSO3H* "] .
———=vi—v_1— =0, dou vi—v_1=;.
dr
« Simplification de la loi de vitesse cherchée :
d[BH
V= *%Z V= Vo=V = kz.[BSO3H+_] .

« Expression des concentrations des intermédiaires en
fonction des concentrations des especes stables; la relation
vi—v_1—vp= 0 conduita:
k1.[BH].[SO
[BSO3H+—] = 2 [BH].[SO3]
k—1+tky

« Expression de la vitesse en fonction des concentrations des
especes stables :

)e k1.k,.[BH].[SO3]

k_1+k;

Mécanisme 2
« Expression de ’'A.E.Q.S. :
d[BSO3SO3H" ]
dr

’

=vi—v_1—v=0,

d’ou v’1 - V’_l = Vlz 0
« Simplification de la loi de vitesse cherchée :
d[BH]
T
=2k',.[BSO3S0O3H* ].[BH] .
« Expression des concentrations des intermédiaires en

fonction des concentrations des especes stables; la relation
v'i—=v'_1—=v5= 0 conduit a :

v= =y =V _1+tvL=2v,

[BS03505H+ ] = X 1:[BHL.[SOs12
k'_y+k'y.[BH]
« Expression de la vitesse en fonction des concentrations des
especes stables :
b 2k'y.k'y.[BH]2.[SO3]? .
k'_1+ k',.[BH]

Mécanisme 3
« Expression de I’A.E.Q.S. :

d[BSO3HT~
¥: vr/l_v//71+v//2:0
dt
d[BSO3SO3H*"]
et T =v"H—=v"3=0.

Onentire v'i—v"_1=v"y et v'3=v").

© Hachette Livre, H-Prépa Exercices, Chimie, 1" année, MPSI-PTSI
La photocopie non autorisée est un délit.



« Simplification de la loi de vitesse cherchée :
d[BH] Y

v=————=v"1—v'"_+v3=2V"
dr 1 1 3 2

=2k”,.[BSO3H].[SO3] .

« Expression des concentrations des intermédiaires en
fonction des concentrations des especes stables; la relation
v’ —=v"_1—v"p=0 conduita:

k" .[BH].[SO3]

k"—y +k".[SO3]

[BSO3H* | =

» Expression de la vitesse en fonction des concentrations
des especes stables :
2 k";.k",.[BH].[SO3]?
k"_1+ k",.[SO3]

_ ki.ky.[BH].[SO3] '

D’aprés ce mécanisme, la réaction est toujours d’ordre 1
par rapport au benzene et d’ordre 1 par rapport au trioxyde de
soufre.

Le mécanisme 1 ne peut pas rendre compte de ’ensemble
des résultats expérimentaux.

3 m a) Mécanisme 1 : v

2k'y.k'5.[BH]2.[SO3]?
k'_; + k'5.[BH]

Mécanisme 2 : v =

D’apres ce mécanisme, la réaction est toujours d’ordre 2 par
rapport au trioxyde de soufre et n’admet généralement pas
d’ordre par rapport au benzene.
Le mécanisme 2 ne peut pas rendre compte de ’ensemble
des résultats expérimentaux.

Remarque :
Si k'_y est trés supérieur a k",.[BH], alors :
y 2KLKD [BH]2.[SO5]2.
k'
La réaction est d’ordre 2 par rapport au benzéne et au tri-
oxyde de soufre.
Si k'_y esttrés inférieur a k',.[BH] , alors :
v =2k'|.[BH].[SO3]%.
La réaction est d’ ordre 1 par rapport au benzene et d ordre 2
par rapport au trioxyde de soufre.

2 k";.k".[BH].[SO3]%
k"_1 + k",.[SO3]

Mécanisme 3 : v =

D’apres ce mécanisme, la réaction est toujours d’ordre 1 par
rapport au benzene et n’admet généralement pas d’ordre par
rapport au trioxyde de soufre.
b) Si k"_; est tres supérieur a k"».[SO3],
2 k" .k",.[BH].[SO3]?
k!/ 1

alors : V=

La réaction est d’ordre 1 par rapport au benzene et d’ordre 2
par rapport au trioxyde de soufre.
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Si k"_y esttrés inférieur a £",.[SO3],

alors : v =2 k"{.[BH].[SO3] .

La réaction est d’ordre 1 par rapport au benzeéne et par rapport
au trioxyde de soufre.

Le mécanisme 3 permet donc bien de retrouver les trois
situations observées expérimentalement.

(6 ) Cinétique d’une réaction rédox
1 = La solution utilisée est telle que :
[Ce**1o=2 [[Cr(0x)>(H,0)217]o
Elle est donc steechiométrique pour la réaction d’équation :
[Cr(0x),(Hy0),]~ +2 Ce*t + 2H,0
—— [Cr(0x)(Hy0) 41T + 2 Ce3" +2CO,.
Il en est ainsi a tout instant.
La réaction étant du premier ordre par rapport a chaque réactif :
v=k.[Ce**]".[[Cr(0x)2(H,0)] ]!
Pour la solution étudiée : v= 2 k.[[Cr(Ox),(H,0),]"]2.

Onnote C la concentration de [Cr(Ox),(H,O),]™ al’instant

de date 7. On obtient ainsi I’équation différentielle :
dc

-—=2k.C?
dt

- 1 1 Co
inte === 5 — —1=2k.Cy.t.
qui s’integre en c G ou C 0
D’apres la loi de Beer-Lambert :

Apg=Q2 e t&y).Cop.t et Ax=¢3.Co.0.

A= (81.2C +&.C+ 83.(C0—C)).€
=QRe; te—¢e3).Cl +e3.Cop.0.

A, peut s’écrire :

A A
(= (22-=2).C + As

Co Cp
o Co _ Ao~ Ax
d’ou: —— B =%
C A- Ao

La loi cinétique peut donc se mettre sous la forme :
1 1 2k.Cy.t

Aj—Aw Ag—Aw Ag—Asx

2 = Pour montrer que les résultats fournis sont en accord

avec I’hypothese, il faut tracer =f(?) ou effectuer

t o0

une régression linéaire sur ces grandeurs.

¢ (min) 0 25 5 10 15 20

1
At_Aw

1,916 | 2,041 | 2,160 | 2,410 | 2,703 | 2,976

En utilisant les valeurs du tableau ci-dessus :

——— =(1,903+5,312.1072.¢)
A~ A
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avec un coefficient de corrélation égal a 0,999 4. On peut donc

considérer que la réaction est du premier ordre par rapport a

chaque réactif.

k se déduit de la pente o de la droite de régression :
0.(Ag—Ax)

k=———""=2773mol !.L.min"!.
2 Cy

k=28mol"l.L.min"!.

3ma) Ce3*t produit de la réaction, diminue la vitesse de
celle-ci : Ce3* est un inhibiteur.

b)* Tous les actes élémentaires dans lesquels intervient
I’espece étudiée sont bimoléculaires ; on peut donc formuler
la condition ainsi : pour pouvoir appliquer ’A.E.Q.S. a une
espece, il faut que les actes élémentaires qui forment cette
espece aient des constantes de vitesse tres inférieures aux
constantes de vitesse des actes qui la consomment.

Soitici: ki <<kjy et ki<<k_j.

La vitesse de disparition du complexe initial est, d’apres ce

mécanisme :

On exprime I’A.E.Q.S. pour I’espece [Cr(Ox),(H,0),] qui
sera noté / :
A — &, [[Cr0x)2 (H,0)517] - [Ce4]
dr
—k_1.[I].[Ce3T] — kop.[I].[Ce*T]=0.
k1. [[Cr(0x),(Hy0),17] . [Ce*]
k_1.[Ce3 %] + ky.[CeT]

Dou: [I] =

et vi—v_1=vy.
S dc 4+
On peut donc écrire —E=v2=k2.[l].[Ce ].

Avec I’expression de [/] déduite de I’A.E.Q.S., on obtient :
_ kyko. [[Cr(0x)2(Hy0)2] 7] . [Ce**]?
v = .
k_1.[Ce3%] + kyp.[Cet]

Par indentification : k' =ky.ky; k" =k_1; k" =k;.

(7 ) Dissociation du chlorure
de sulfuryle

1 = a) Par définition, le taux de dissociation a(t) est le quo-
tient de la quantité dissociée a un instant de date ¢ par la
quantité initiale du corps qui se dissocie. Le bilan de matiere
pour les différents participants a la réaction s’écrit :

corps SO, Cl, SO, Cl,
quantité a t =0 no 0 0
quantité a ¢ no—é§& 3 &
t
Donc «a(t)= & .
no

d[SO,Cl,]

dt
La concentration en SO,Cl, est alors une fonction expo-
nentielle décroissante du temps :

[SO,CI,] = [SO,Cly]g.exp(—k.t),

ce qui peut s’écrire (ng— &) = ng.exp(—k.t),
—In(l — @
—
b) Pour montrer que les résultats expérimentaux vérifient
cette loi, il faut tracer —In (1 — ) en fonction du temps ou
effectuer une régression linéaire sur ces grandeurs :

Sil’ordre est égala 1: v=— = k.[SO,Cl,] .

soit: (I — a)=exp(—k.t), d’ou ¢t =

t (min) 0 10,0 | 20,0 | 30,0 | 40,0 | 50,0
In(1-0 0 0,200 | 0,396 | 0,598 | 0,792 | 0,994

11 est facile de voir que cette relation est vérifiée par les don-
nées du tableau. Une régression linéaire fournit :
—In(l — )=381.1074+198.1072.¢
avec un coefficient de corrélation égal a 0,999 99 !
La décomposition de SO,Cl, est du premier ordre :
k=1,98.10"2min 1.

2 = Pour une réaction du premier ordre :

2 kT
O D T k@) T

D’apres I’énoncé, k suit la loi d’Arrhenius :

1 (k(T2)> E, <1 1)

n =——=.[———|.

k(Ty) R \T, T,
R.Tl.Tz (k(Tz)) R.Tl.Tz T1
.In = .In (—)
T)—=T k(Ty)) Tr—T )
E,=210kJ.mol!.

On calcule alors le facteur préexponentiel grace a I’'une des
valeurs de k déduites de 7:

In2 ( I Ea)
A=——.exp|—=|,
Ty R.Ty
dou A =2,78.10"17 min—1 = 4,63.10+155~1,
- 2,52.104) o
— 7 min~ " .

Soit E,=

k(T) = 2,78.1017 .exp (

3 m a) Le mécanisme fait apparaitre deux intermédiaires réac-
tionnels, SO,Cl et CI. Ces deux especes possedent chacune
un nombre d’électrons qui est impair : (16 +2 x 8 + 17) =49
pour SO,Cl et 17 pour Cl. Elles présentent donc un
électron célibataire : ce sont des radicaux, comme le tradui-
sent les écritures *SO,Cl et CI°.

(1) : amorgage ou initiation : formation des premiers inter-

médiaires réactionnels ;

(2) + (3) : propagation par la séquence fermée de bilan :
SO,Cl, =SS0, +Cly

(4) : terminaison ou rupture : consommation des intermé-

diaires réactionnels.
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La présence d’une séquence fermée de propagation est
caractéristique d’une réaction en chaine.

b) Pour des actes élémentaires, 1’ordre et la molécularité coin-
cident :

V1 :kl .[SOZC]Z] s V2 =kz.[°SOzCl] 5

v3 =k3.[CI°].[SO2Cly] 5 v4 =kyq.[CI°].[SO,CI] .
D’aprés I’approximation des états quasi stationnaires pour les
concentrations des centres actifs, Cl® et *SO,Cl :

d[Cl*

(@) [ ]:V1+V2—V3—V4:0;
d[*SO,Cl]

B ditz=vl—v2+V3—V4z0.

(o) + (B) donne 2(vi —vyg) =0.
Le report, dans (o), de la relation v =v4, donne vy = v3.
D’apres le mécanisme proposé :

d[SO,Cl d[SO
—MZVI'F\@; T L 2]=V2+V4;
dt dr
d[Cl
[dIZ] =v3t+vy.

Dans le cadre de I’A.E.Q.S., ces trois quantités sont égales ;
la vitesse v de la réaction est donc définie sans ambiguité.
La relation v{ = v4 conduit a :

k1.[SO,Cly] = ky4.[C1°].[*SO,Cl] .
Larelation v, = v3 conduita :

kz. ['502C1] = k3. [Cl'] . [SOQC]Q] o

D’ou : -

[C1°] = \/% . ['S0,CI] = \/22 .[SO,Cl,].
¢) D’apres le mécanisme proposé :
v= —% =v1+vy =k1.[SO2Cly] + ky.[*SO,Cl].

Grace a’AE.Q.S. :

vi+vy = (kl + kQ.\/]:‘f) .[SO,Cl,] . D’ou :
2+K4

1
_ _ diS0:Ch] _ (kl ; Jm) S05Cl, 1.
d¢ ky

Comme le montre la loi expérimentale, la réaction est du pre-
mier ordre par rapport a SO,Cl, .

d)* L’hypothese faite consiste a supposer que les vitesses de
propagation sont beaucoup plus grandes que les vitesses
d’initiation ou de rupture : cela correspond donc a v << .

d[S0O,Cl
Alors v= —3502C1] ~\/ kikeka 150,011,
dt k4

donc : k:\/m.
ky

La constante apparente de vitesse k peut étre écrite sous la

forme : o\
k=H(ki)ai:H(Ai.eXp<?%>> .

m
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D’apres les propriétés de la fonction exponentielle :

_ g\ —> @;.Ey
H(Al-.exp (_R?l)) =(H(A,-)"‘i).exp i

m m R.T
L’énergie d’activation du processus global satisfait alors a
E,=> a;.Ey,dou:

i — Ea1tEa+Ea3—Eay
a 2

e) Considérons la recombinaison bimoléculaire des atomes
de chlore selon CI*+Cl* — Cl,.
La conservation de 1’énergie totale d’un systéme isolé inter-
dit ce processus. Le passage de ['état de diffusion
(CI*+CI°) a un état lié (Cl-Cl) doit nécessairement s’ac-
compagner d’une diminution d’énergie du systéme.
La diminution d’énergie du systeme (CICI) peut étre obtenue
par un transfert vers une particule M présente lors du choc.
La recombinaison des atomes de chlore est nécessairement
trimoléculaire selon I’acte élémentaire :

Cl*+Cl*+M — Cl, + M
La probabilité¢ d’un choc trimoléculaire étant tres inférieure a
celle d’un choc bimoléculaire, I’acte ci-dessus est beaucoup
moins probable que I’acte (4) :

*SO,Cl + Cl* — SO, + Cl,
qui est donc ’acte principal de rupture de chaine.

Pyrolyse du diméthyléther

1 = a) Les intermédiaires réactionnels sont tous de nature
radicalaire : CH30°; *CHj3; *CH,OCH3; H°.

b) L’acte (1) est un acte d’amorcage ou d’initiation : il
fournit les premiers centres actifs. La molécule de
méthoxyméthane peut donner deux réactions :

e acte (1) : rupture de C—O qui fournit CH30® et *CHs;
sacte (1’) : rupture de C-H qui fournit *Het*CH,OCHs3.
¢) Si ces deux réactions suivent la loi d’Arrhenius avec le
méme facteur préexponentiel et que I’énergie d’activation
est quasiment égale a I’énergie de la liaison mise en jeu :

b _ (Eal’_Eeﬂ):e (EC—H_EC—O).
k’y R.T R.T
A 500 °C : k—,lz 2,4.104; il est donc légitime de considérer
1

que ’initiation selon I’acte (1”) est négligeable devant celle
de P’acte (1).

2 = a) Les actes (2) et (3) constituent une séquence fermée
puisque 1’'un des produits de (3) permet a (2) de se répéter.
Cette séquence s’accompagne de la consommation de
I’'unique réactif CH3;OCHj3 : il s’agit donc bien d’une
séquence fermée de propagation, caractéristique d’une
réaction en chaine. Les porteurs de chaine sont les intermé-
diaires réactionnels participant a la séquence fermée de propa-
gation : le radical méthyle *CHj3 et le radical *CH,OCH3 :
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(2) *CH3+CH30CH3; —— CHy4 + *CH,OCH;3

(3) *CH,0CH3 — H,CO + °*CHj;
b) Autres phases du mécanisme réactionnel :
L’acte (1) : CH30CH3; —— CH30°+ *CHj3 est un acte
d’amorcage, car il fournit deux radicaux a partir d’une molé-
cule de réactif. L'un de ces radicaux, CH30O° , n’est pas un
radical porteur de chaine.
Le bilan des actes (4) et (5) est la transformation du radical
non porteur CH30° en un radical porteur, CH3"® et la pro-
duction d’une molécule de méthanal CH,O et d’une molé-
cule de dihydrogene H, : ces deux actes forment une phase
de transfert.
L’acte (6) : 2°CH3 —— CH3CH3 est un acte de rupture,
car il consomme deux radicaux porteurs de chaine et inter-
rompt donc la chaine réactionnelle. I apparait une molécule
d’éthane.
On peut donc rassembler les conclusions ainsi :
Initiation :
(1) CH30CH3; —— CH30°+°CHj3
Transfert :
(4) CH3;0* — H*+H,CO
(5)H*+ CH30CH3 —— Hj + *CH,OCHj3
Propagation :
(2) *CH3; + CH30CH3; —— CHy4 + *CH,0CH3
(3) *CH,0OCH3 —— H;,CO + °*CHj
Terminaison :
(6) *CH3+°*CH3; —— C,Hg

3 = On étudie d’abord le déroulement de la réaction
a partir d’un acte d’initiation ; le bilan de la séquence
(1) +(4) + (5)est:
2 CH3OCH3 — H2CO aF H2 aF 'CHzOCH3 aF 'CH3
Soit un acte (3) permettant d’obtenir un radical méthyle; le
bilan de (1) + (3) + (4) + (5) est alors :
2 CH30CH3; — 2H,CO+H,+ 2°CHj;

Soit p le nombre moyen de chainons d’une chaine issue d’un
radical méthyle; les deux radicaux participenta 2 p chainons
qui fournissent 2 p molécules de méthane et 2 p molécules
de méthanal et consomment 2 p molécules de méthoxymé-
thane :
2°CH3;+2 p CH30CHj3

—> 2°CH3+2pH,CO +2pCHy.
L’acte (6) : 2 °*CH3 — CH3CHj élimine les porteurs de
chafine.
Conclusion : la séquence (1) + 4) + (5) + 3) + 2 p [(2)
+ (3)] + (6) a pour bilan général :
2([7 + 1) CH3OCH3 = H2 + (2[) + 2) HzCO

+2pCHy4 + CyHg

Si les chaines sont longues, c’est-a-dire si p est nettement
supérieur a 1, le méthane et le méthanal constituent bien les
produits principaux de la réaction.

Le bilan général peut alors étre scindé en un bilan principal et
un bilan mineur :

Bilan principal : 2p CH30CH3 = 2pH,CO+2p CHy
Bilan mineur : 2 CH30CHj3; = H; + H,CO + C,Hg

4 = Soit v la vitesse de disparition du diméthyléther (noté
d[D]

D): v=——"—=vt+v) +vs5.
) 4 1 vyt s

On exprime v, v, et vs en tenant compte de ce que pour un

acte élémentaire I’ordre est égal a la molécularité :
v=kyi.[D]+ky.[D].[*CH3] + k5.[D].[H*] .

On élimine de cette expression les concentrations des inter-

médiaires *CH3 et H® grace a I’A.E.Q.S. pour les concen-

trations des intermédiaires réactionnels : CH30°; CHj;
*CH,OCHj3; H* .

d[*CH
(o) szl—\’2+\/3—2\16:0;
dt
H L]
® %=V1—V4z0;
d[CH3O0CH,*]
(1) S == v v =0
t
d[H*
(8) [ ]=V4_V5’—:0.

dr
(B) + () =0 conduita vi —vs=0, d’ot v=2v; + vy.
L’AE.Q.S. générale s’écrit :
(@) + @B+ (y)+ ) =0 soit2v; —2v5=0,
d’ott k;.[D] = k¢.[*CH3]2.
d[D]

2ky.[D]+k \/k_l D3/2
v== S =2kl SR D

Cette réaction n’admet pas d’ordre.

5 m L’hypothése des « chalnes longues » signifie que la
vitesse d’initiation est tres faible devant celle de la phase de
propagation ; I’expression de v peut donc se simplifier en :

T 3/2
D] g2 ™,

dt Vi
Les chaines étant longues, la pyrolyse du méthoxyméthane

P 3
se comporte comme une réaction d’ordre P

(9 ) Catalyse enzymatique

1 = La vitesse de disparition de 1’espece S est, d’apres ce

_dis
dr

L’A.E.Q.S. pour ES s’exprime par : vi —v_; — v, =0

Soit v —v_| = V.

On en tire une expression simplifiée de la loi de vitesse :

_ d[S] =v|{-v_1= V2=k2.[ES].
dt

La relation de I’A.E.Q.S. fournit aussi :
ki [S].[E] = (k_; + ko). [ES] =0 ;

mécanisme : =v|{—V_q.
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soit [ES]= —L[S1-[E] . _

d[S] _ ki-ka-[S].1E]
oy +ky) — de '

(k_y + k)

2 = La conservation de I’enzyme s’exprime par :
[Elo = [E] + [ES].
Donc I’A.E.Q.S. pour ES s’écrit :
ki [S1.([ETo — [EST)— (k_1 + kp).[ES] = 0.
Soit : [£s] = — X151 Bl
(k_y + k) + ky . [S]
On en tire : — dis] _ ky . [ES] = _ka-ki-IS]-[Elo .
dt (k_1 + kp) + ky.[S]

Par identification avec la relation : vy = K- (E1- TS

[ST+ Km ’
onobtient :  keg=ky ; Ky = M
kq
3 m D’aprés la relation v = M’ ona-
[S] + KM

vo  keat-[Elo  keat-[Elp [S]
Pour déterminer k¢, et Ky a partir d’une représentation gra-
phique et vérifier que la loi de vitesse obtenue est bien en
accord avec les données expérimentales fournies, on porte

donc 1 en fonction de L.
Vo [S]

Pour [E]y=3,8.1073 mol.L~!:

[S] 600 | 500 | 400 | 300 | 200 [ 150 | 100 67 50
Vo | 444 | 412 | 385 | 347 | 294 | 2,56 | 2,04 | 1,54 | 1,24
1/[S] {0,0017{0,002010,0025|0,0033|0,0050{0,0067 {0,0100 {0,0149 {0,0200
1/vy | 0,225 10,243 | 0,260 | 0,288 | 0,340 | 0,391 | 0,490 | 0,649 | 0,806

Régression linéaire : coefficient de corrélation = 1,000 ;
ordonnée a I’origine = 0,180 ; pente = 31,36.
D’apres I’expression de A :
Yo
Vmax = 5,56 mmol .L-1.min"1 ; Ky; = 174,3 mmol .L-!;

v
Koot = ky = —23X — 1,46 min~1.
cat 2 [E]O 9

Oxydation de U+
en cation uranyle uo3*

1 -U4++%Oz+H20—>U022++2H+

2 m a) * C’est une réaction en chaine car son mécanisme fait
intervenir deux intermédiaires réactionnels, UO," et HO,®,
qui, formés lors de 1’étape (1), sont alternativement consom-
més et régénérés par les étapes (2) et (3) : le chainon du méca-
nisme est constitué par la séquence (2) (3) et les intermédiai-
res réactionnels, UO,* et HO,® sont les porteurs de chaine.
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» C’est un mécanisme en chaine /inéaire car, au cours de la
séquence (2) (3), chaque porteur de chaine qui disparait ne
forme qu’un autre porteur de chaine.

» La phase d’amorcage est constituée par les deux premieres
réactions, qui créent les centres actifs UO,* et HO," :

(e) U**+H,0 = UOH3* + H*

(1) UOH3** + 0y + HO—— UO,* + HO," + 2 HY

» La phase de propagation comporte les actes (2) et (3) :

(2) UO,* + 0y + HHO — UO,2* + HO,' + OH-

(3) HO;® + UOH3* + H,0 —— UO,* + Hy,0, + 2 H*

¢ La phase de terminaison comporte les actes (4) et (5) : la
réaction (4) consomme deux centres actifs porteurs de chaine
pour régénérer un unique autre centre actif : ¢’est un acte de
terminaison :

(4) UO,* + HO,' + HyO —— UO,2* + HyO, + OH-

() U* + Hy0,—— UO,2* + 2 H*

2 = b) La vitesse de réaction a été définie par :
__diot)

dt
On exprime I’A.E.Q.S. pour les intermédiaires réactionnels :
HO,'" (a) ; UOs™ (b) ; Hy0; (¢)

(a):w=vl+v2—\/3—m=0;
dt
d[UO,*
(B):M=v1—v2+\)3—1/4=0;
dt
d[H,0
(Y)ZM=V3+V4—V5=O.
dr
* On déduit de (y) : V3+ Vg =Vs.
4+
Donc v =— 371 o 4y, = k. [HOy]. [UOH3]

d + ky.[UOT].[HOY].
(@ +B):vi=v4
soit : k;.[UOH3*].[05] = k4. [UO,*].[HO,'].
(@)= (B):va =3 .
soit : ky.[UO3].[0,] = k3.[HO5]. [UOH3*].
* En utilisant la relation (ot) + (B) : v = v4,
soit : k;.[UOH3*].[05] = k4. [UO,*].[HO,],
que I’on reporte dans v :
4+

y=-dUT _ 4y, = ks.[HO']. [UOH]

d + k;.[UOH3*]..[O,].
* Le produit membre a membre des deux relations fournit :
ki -ky.[02] = k3. k4. [HO3)? ;

soit : [HO3] =

.[04].

En reportant dans v :

AUt \/ % [0,]. [UOH™] + k; . [UOH3*]..[0,].

dr 3.K4
Or d’apres 1’équilibre rapide de constante K :
4+
[UOH3*] = K.[U7] en notant 4 = [H*]. Donc :
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T 4
__du* =K<k3.\/k1-k2 +k1>- [U*].[0,]
dt 3.ky [H*]

qui peut se mettre sous la forme :

4+ e
v=F.w avec F=K.(k3.\/ k-l +k1>.
[H*] k. ky

2 = ¢) Opérer en milieu basique a un double intérét :

— accélérer la réaction puisque [H*], qui figure au dénomina-
teur de F, est alors tres faible.

— déplacer 1’équilibre chimique puisque [H*], qui est produit
par la réaction, est alors consommé.

3 = a) Le bilan des deux étapes auxquelles participent les
ions du cuivre est :
Cu?* + UOH3* + H,O = Cu* + UO,* + 3 H*
Cu* + Oy + H* = Cu®* + HO,®
UOH3* + Hy)0 + 0, = UO,* + 2 H + HO,"

Les ions cuivre (I) sont régénérés avec augmentation du
nombre de centres actifs UO,* et HO,', donc augmentation
de la vitesse de la réaction : il y a bien catalyse par les ions
Cu?+,
b) Les deux étapes auxquelles participent les ions de 1’argent
font disparaitre les centres actifs UO," et HO," :

UO,* + Agt = UOS" + Ag

HO," + Agt =0, + H" + Ag
Il'y a donc diminution de la vitesse de la réaction : les ions
Ag" sont des inhibiteurs de la réaction.

(11) Oxydation des hydrocarbures
par le dioxygéne
en phase liquide

d[RH]

Tm - =v;+ko.[RH].[RO,*].

2 = [’AE.Q.S. pour les intermédiaires réactionnels fournit
trois relations :

d[R*
@): Ej,]:Vi_kl-[R']-[02]+k2~[RH].[R02']
— 2k3.[R*]? — k4. [R*].[RO2*] =0
d[RO,*]
B : 4 k1.[R°*].[0;] — ky.[RH].[RO,*]

— kyq-[R*].[ROy"] — 2 k5.[RO2*12=0;

) : (@+B): v —2k3.[R*]* — 2 k4. [R*].[RO,"]
— 2ks5.[RO5*12=0.
v; étant constant, I’établissement d’un régime quasi stationnai-

re n’est possible que si les concentrations des radicaux [R*] et
[RO,°] remplissent simultanément certaines conditions.

Vi \1/2
Supposons que les conditions [R*] < ( 2kl ) et
3

1/2
ne sont pas remplies :

2ks

. v \1/2 )
esi [R*]>—) ,vi—2k3.[R°]°<0

2ks
ce qui est incompatible avec (o) + () (sauf a supposer
[RO,*] nul ce qui correspondrait a I’absence de réaction);
i

v
«si [RO»*] <
si [RO;°] <2k

12
) ,Vvi—2ks5.[ROy'] <0
5
ce qui est incompatible avec (o) + (8) (sauf a supposer [R°]

nul, ce qui correspondrait a 1’absence de réaction).

3 = L’hypothése des chaines longues permet de considérer

que les vitesses des actes d’initiation et de terminaison,

Vi, V3,vq et vs,sont négligeables devant celles des actes de

propagation vy et vy .

L’A.E.Q.S. conduit alors a :
ki.[R°].[02]=k,.[RH].[RO,"] .

On exprime [RO,°] en fonction de [R°] et on reporte dans

(v):

oy ky.[RH].\v; )
2\l e3 [RHI + ky.ky. k3. [RH].[05] + (ky)2.ks. [0,]? '
(RO} = k1.[02]\vi

\2.\(kp)2. k3. [RHI? + ky.ky.k3.[RH].[0;] + (ky)2.ks.[0,]2 '

4 = D’apres le mécanisme proposé, la vitesse de consomma-

d[Oy] _
d

tion du dioxygene est — ki.[R°].[07] .

D’aprés I’A.E.Q.S., elle peut également s’exprimer par :
_ d[0,]
dt

a) Sila concentration en dioxygene est treés faible, [R*] tend

=k,.[RH].[RO,*] .

Vi

Vers
k3

d[O [V
Donc — [05] tend vers kq. —l.[Oz].
dt 2k

Si la concentration en dioxygene est faible, la vitesse de
consommation du dioxygene est du premier ordre par
rapport au dioxygene, mais ne dépend pas de la concen-
tration en hydrocarbure.

b) Si la concentration en dioxygene est forte, [RO,°] tend
Vi

vers [ ——.
ks

d[Oo [ Vi
Donc — 0] tend vers kj. —l.[RH].
dt 2k 5

Si la concentration en dioxygene est forte, la vitesse de
consommation du dioxygene est du premier ordre par rap-
port a I’hydrocarbure, mais ne dépend pas de la concentra-
tion en dioxygene.

S5m a)
[ROy] =

ky.[02] . vi
V22 3 [RHE + ky.ky. k. [RH].[04] + (ky)2ks. [0,]?
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qui peut encore s’écrire:

vi (gzﬁ [RH] \2
2ks (k1> " ks .<[02])

-1/2
o ()

[RO,*] =

ki " ks \ [Og]
[RO"] = [RO5"] (("2)2 “ (““ﬂf
ou = o [[==) o==-
: 2m k) ks T\ 10a]
-1/2
Ik 1) .
ki ks \ [Og]
RO,*
On cherche a réaliser la condition : # =p ; cette
[RO2° ljim

condition peut étre mise sous la forme :
ky\2 k3 ([RH]\2 ko k RH Sl
(- (50
ki) ks \[02] ki ks \[O02]
Soit encore :
ko\2 k RH]\2 kr, k RH 1
((—2) i(u> +—2, 2, (u> +1 ——2)<0.
ki) ks \[O2] ki ks \[O2] p
1
p étant inférieur a 1, (1 = —7> est négatif’; 1’équation du
14

deuxiéme degré ci-dessus a donc un discriminant toujours

positif et admet deux racines réelles de signes opposés ;

RH
I’inégalité est satisfaite des que la quantité ( %0 ]] ) (positive)
2

est inférieure ou, a la limite, égale a la racine positive de
I’équation du second degré.

k
_3z103;

k
On prend pour k_2 la valeur moyenne 5.1078;
1 5

k
~£230.
ks
L’équation du second degré s’écrit, en notant X la quantité
[RH] )
———| et en normant le terme de degré 2 :
(O3]
X2+6.104.X—-8,12.103=0
dont la racine positive est 1,138. 104 .
La condition se traduit donc par [0,]=8,79.107.[RH] .

[RH]( pouvant varierde 7,2 a 9.4 mol. L1, [O,] doit étre
supérieur 2 0,75 mmol.L ™! pour que la condition soit tou-
jours remplie (0,5 mmol.L ™! suffirait dans le premier cas).
so représente la concentration d’une solution saturée en
dioxygene sous une pression p? égale a 100 kPa.

. _ (P©O3)
On a alors la relation [Oy]= o |-So - Pour que, quel
p

que soient I’hydrocarbure et la solubilité¢ du dioxygene, [O;]
soit supérieure a 0,75 mmol. L1, p(Oy) doit étre supérieu-
rea 8,8 kPa.

Conclusion : quel que soit I’hydrocarbure utilisé, la
concentration quasi stationnaire limite du radical RO’
pourra étre réalisée a moins de 1% pres en utilisant une
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pression partielle de dioxygene, p(0;) , supérieure ou égale
29 % de la pression atmosphérique.

Remarque : p(Oy) dans I air, qui est de I ordre de 20 kPa ,
remplit donc la condition précédente.

b) Puisque la concentration [R®] reste constamment négli-
geable par rapport a la concentration [RO,°], la probabilité
de chocs entre R® et R® ou R* et RO,* est tres inférieure
a celle des chocs entre RO,* et RO,°® : on peut donc consi-
dérer que v3 et v4 sont négligeables par rapport a vs.
Remarque : La considération des constantes et des concentra-

tions [RH]g et [O,] montre que est au moins de

[R°]
k k

I'ordre de 10%; avec les valeurs de Rick ~103; EC 30,
ks ks

on vérifie bien que AL 1073; Y3 ~3.1073.

Vs Vs
En revanche, il n’est pas possible de négliger v, par rapport
a Vs puisque [RO,°] est tres inférieur a [RH]; d’autre part,
si I’on néglige v, aucune réaction ne consomme R°, donc
[R°] croit, ce qui est contraire aux hypotheses de I’énoncé.
Le mélange est donc le siege des réactions (1), (2) et (5) :

(1) et (2) se compensent quasiment a tout moment :
d[R°]
dt

=—k1.[R°*].[03] + ky.[RH].[RO,*] =0 .

d[ROy*

Alors %= ky.[R*].[07] — ky.[RH].[RO,*]
—2ks5.[ROy*12~—2 k5.[RO5*]2,

donc seule I’acte élémentaire (5) est importante pour

I’étude de la disparition du radical RO;"* .

La vitesse de disparition de RO,* est d’ordre 2 par rapport
a RO,® ;dou:
1 _ 1
[RO,°1(r) [RO2°1(tg)

=2ks.(t —tg).

¢) A linstant 7= to , ’état quasi stationnaire pour [RO,°]

[ v
était réalisé; donc [RO,°](tg) = 2kl .

. . [RO*](0) .
On fait apparaitre le rapport —————— qui est la grandeur
pp pp [RO,*1(1) q g
fournie par 1’expérience :
[RO2°](70)
—————— 1 =2ks.(t — tg).[RO2*](tg)
[RO2*](1) e

2 ks (t = tg). |~
= At —1p).
5 0\ 2%

= Vks.(t — tg) 2 V;.
<[R02'](to) _ 1)2
[RO>°1(2)
2v.(t — to)z

5=




Réactions chimiques
en solution aqueuse

RAPPELS DE COURS

Ce chapitre présente des réactions en solution aqueuse. Il est principalement consacré aux
réactions acido-basiques, aux réactions de complexation et a celles de précipitation. Les
réactions d’ oxydoréduction seront étudiées au chapitre 4.

D ACTIVITE, QUOTIENT DE REACTION, CONSTANTE D’EQUILIBRE,
EQUILIBRE CHIMIQUE, EVOLUTION D'UN SYSTEME

e [’activité a(X) d’une espece chimique X est une grandeur sans dimension dont I’expression dépend
de la nature et de I’état de I’espece considérée :

* pour le solvant, I’eau en solution aqueuse :
a(H0) =1,00;
* pour un soluté X en solution diluée :
a(X)=[X]/c
ot ¢9=1,00 mol.L~! et [X] est la concentration du soluté en mol . L™ ;
e pour un gaz X supposé parfait :
a(X)=px) /p°
ou p0 est la pression standard de référence, po =1,00 bar = 1,00.10° Pa,
et p la pression du gaz X exprimé dans la méme unité que pY ;
« pour un solide X ou un liquide X seuls dans leur phase :
a(X) = 1,00.
e Soit un systeme constitué entre autres des especes A, B, C et D et au sein duquel se déroule la
réaction d’équation :
aA +bB=cC +dD
Cette réaction, avec cette équation, est caractérisée par son quotient de réaction Q défini par :
0 =0 . (@D)’
(@A) . (a(B))’
oua(A), a(B), a(C) et a(D) sont respectivement les activités des especes A, B, C et D.
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e Tout systeme évolue de facon telle que le quotient de réaction Q tend vers une valeur K qui ne
dépend que de la température pour une réaction donnée, d’équation donnée. A I’équilibre chimique
Q¢q = K°.

KV est appelée constante thermodynamique ou constante d’équilibre ; comme le quotient de
réaction Q, c’est une grandeur sans dimension.

Si, dans 1’état considéré initialement :

0 < KO le systeme évolue dans le sens direct ou sens 1 (a) ;

e Q> KO, le systeme évolue dans le sens inverse ou sens 2 (b) ;

« 0 =KV, le systeme initial correspond 2 un état d’équilibre et il n’y a pas d’évolution (c).

(@ O0—K° b K'-——0 (¢ 0=K°
| : > 0 : : > 0 = >0

évolution dans le sens 1 évolution dans le sens 2 pas d’évolution du systeme

D EQUILIBRES ACIDO-BASIQUES

* En solution aqueuse diluée :
pH =-log [H30"] et [H30*].[HO]=K,
soit : pH+pOH=pK. avec pX=-logX,
les concentrations étant exprimées en mol. L1,
* Pour tout couple acide-base (HA / A7) I’équation de la réaction avec 1’eau s’écrit :
HA +H,0 = A +H;30"

+ _
de constante K s telle que : Ka= w ;
[HA]

soit : pH:pKA+log<[[§Z]);

d’oti le diagramme de prédominance des especes :

[HA] > [A7] [HA] =[A7] [HA] < [A7]
I > pH

HA est ’espece prédominante ~ pK A~ est ’espece prédominante

« Toute réaction entre un acide 1 et une base 2 correspond a un transfert de protons de 1’acide 1 vers
la base 2, selon la réaction d’équation :

acide 1 + base 2 = acide 2 + base 1

et de constante telle que : K0 = [acide 2] . [base 1] _Kar 10(PKA2 =PKAD,

[acide 1] . [base 2] Kan

 Un acide est d’autant plus fort que son pK est faible.
» Une base est d’autant plus forte que le pKa de son acide de conjugué est élevé.
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D EQUILIBRES DE COMPLEXATION

» Un complexe est un édifice polyatomique constitué¢ d’un atome ou d’un cation central auquel sont
liés des molécules ou des ions appelés ligands.

Le complexe ML,, est un donneur de ligands L alors que 1’ion métallique M en est un accepteur ;
ces trois especes sont en équilibre selon I’équation :

M (aq) + nL(aq) = MLy (aq)
de constante d’équilibre en solution aqueuse diluée, telle que a 1’équilibre :
[ML,]
ﬂ n= n’
(M] . [L]

B, est appelée constante globale de formation ou constante de stabilité du complexe.

* Pour la formation du complexe ML; par la réaction d’équation :
ML;_; (aq) + L (aq) = ML; (aq)
on définit la constante de formation successive Ky; et la constante de dissociation successive Ky; :

1ML

Kf[ S — R
Kd;  [MLiq].[L]
: [ML; ;] [ML; 1]
soit : L. =—log [L] =log K¢; + 1o =pKy; + lo .
P 2 2 K 2 ML PRd; 2 ML

Le diagramme de prédominance des especes s’en déduit :

[ML;] > [ML;_,] [ML;] = [ML;,] ML) < [ML; ]

ML; est I’espece prédominante  pKy; ~ ML est I’espece prédominante

> pL

D EQUILIBRES DE PRECIPITATION

* La constante de I’équilibre de la dissolution du composé de formule C,A, en solution aqueuse selon
la réaction d’équation :
CiAy(s) = xCP*(aq) +y AT (aq)
est appelée produit de solubilité ; elle est notée K.
En solution aqueuse diluée, elle est égale au quotient de réaction a 1I’équilibre :

K = Qgq = [CPHIF. [A9-.

¢ On appelle solubilité s d’un soluté dans un volume V, le quotient de la quantité de ce soluté qui a été
dissous par le volume V de la solution saturée ainsi préparée a une température donnée ; elle s’expri-
me en mol. L1, Solubilité s et produit de solubilité K sont liés.

* Lorsqu’on ajoute un composé ionique a de 1’eau pure, le composé se dissout et la solution n’est pas
saturée tant que le quotient de réaction Q, reste inférieur au produit de solubilité K.
Lorsqu’on ajoute une solution contenant des ions CP* a une solution contenant des ions A%~ , il y aura
précipitation de C, A, (s) deés que :

Q, = [CPH.[AT ] =K,
0, étant le quotient de réaction calculé a partir des concentrations apportées de CP* et A9~ exprimées

en mol. L1,
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* La condition de précipitation permet de tracer le diagramme d’existence du précipité C A, (s).
Pour une concentration donnée de CP* | soit [CP*] , il y aura précipité si :
[A%] = [AT]gg ;

soit : pAT) < p(AT)eq  avec  [AT)gq= (K / [CPHIH)P
d’ou le diagramme d’existence du précipité C,Ay (s) :
précipit€ de C, A, (s) pas de précipité de C, A, (s)
I > pA?r)
P(AT)¢q

D REACTIONS DE DOSAGE

Doser une espece X en solution, c’est déterminer sa concentration ¢ dans la solution S considérée.
Pour cela, on fait réagir un volume V connu de la solution contenant X, avec une solution S’
contenant une espece Y dont la concentration ¢’ est connue, selon une réaction dite réaction de
dosage qui doit étre quantitative, unique et si possible rapide.

La nature de Y dépend bien str de celle de X ; si X est, par exemple, un acide, Y sera une base.

Lorsque X et Y ont été mélangés en proportions steechiométriques de la réaction de dosage, le
dosage est terminé ; on dit alors que 1’on atteint I’équivalence.

En pratique, le repérage de 1’équivalence peut se faire :

 a I’aide d’un indicateur coloré dont la teinte change lorsque I’équivalence est atteinte ;

 a partir de la mesure d’une grandeur physique dont la valeur dépend de la concentration de
I’espece dosée ou de celle d’un des produits de la réaction entre X et Y.

Les mesures les plus utilisées sont celles du pH, du potentiel redox, de la conductivité ou de
I’absorbance de la solution.

Toutes ces méthodes sont présentées dans les annexes 1, 2, 3 et 4 pages 239 a 246 ; certaines ont
déja également été abordées au chapitre 1.
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EnoneC E S

ED Activites d’espéces chimiques

1 = Un volume V = 2,50 L de solution aqueuse est prépa-
ré en dissolvant dans un volume suffisant d’eau :

— 250 mmol d’acide nitrique HNOj3 ;

— 10,1 g de nitrate de fer (III) nonahydraté Fe(NO3)s,
9 HQO 5

—20,0 g de sulfate de fer (III) anhydre Fe,(SOy);.
Déterminer la quantité, puis la concentration et enfin
I’activité de chacune des especes ioniques présentes dans
cette solution ; on admettra que chaque soluté est
totalement dissocié en ions.

2 = Un systéme est constitué des gaz argon (Ar) , hélium
(He) et néon (Ne). Les pressions partielles de ces gaz
valent p(Ar) = 0,42 bar ; p(He) = 210 kPa et
p(Ne) = 150 mm Hg.

Déterminer 1’activité de chacun de ces gaz.

Donnée :
1,00 bar = 1,00. 10° Pa = 750 mm Hg.

@@ Conseils

1) Ecrire les équations de dissolution de chacune des
especes considérées afin de déterminer leur quantité,
puis leur concentration en solution.

2) Revoir si nécessaire la définition de 1’activité d’un
gaz.

&3 Evolution de systéme

Une solution de volume V = 500 mL contient, entre autre,
des ions argent (I) Ag* , fer (IT) Fe2* et fer (IIT) Fe3* et un
dépot d’argent en poudre ; elle peut €tre le siege de la réac-
tion d’équation :

Ag* (aq) + Fe?* (aq) = Ag (s) + Fe¥* (aq)
et de constante d’équilibre K9 = 3,2.

1 = Dans une premiere expérience , le systeme est tel
que, initialement : [Ag*]=1,0.10"1 mol.L~1,

[Fe?*] =4,0.10~2 mol.L~!, [Fe3*] = 1,0.1073 mol .L~!
et n(Ag) = 10 mmol.

a) Calculer le quotient de réaction avant toute réaction et
en déduire le sens d’évolution du systeme.

b) Déterminer la composition du systeme a 1’équilibre.

2 = Dans une seconde expérience , le systeme est tel
que, initialement : [Ag*] = 5,0. 10~2 mol. L1,
[Fe?*]=4,0.10-2 mol.L~!, [Fe’*] = 1,0.10 " mol.L~!
et n(Ag) = 50 mmol

a) Calculer le quotient de réaction avant toute réaction et
en déduire le sens d’évolution du systeme.

b) Déterminer la composition du systéme a 1’équilibre.

@@ Conseils

1) a) Revoir les Rappels de cours si nécessaire.

b) Utiliser un tableau d’avancement volumique.

2) b) Admettre que la quantité de métal argent est
suffisante, puis le vérifier en fin de résolution.

B Couples acide-base

1 = Justifier le caractere acide des espéces suivantes :

a) HC,04: b)CO,; ¢) Al ;

d) SO, ; e) NH;OH*;  f) Fe3*,

Ecrire la formule des couples correspondants et le schéma
formel de transfert de protons.

2 = Justifier le caractére basique des espéces suivantes :
a)HC03;  B)SO3 ;¢ [B(OH)]";

d) C¢HsNHy ;  e) ZnO3 .

Ecrire la formule des couples correspondants et le schéma
formel de transfert de protons.

3 = On donne les pK ; des couples acido-basiques ci-dessus :
PKAa =42 pKap =64 pKac=49; pKaq=18;
PKae = 6,0 pKar=3,05; pKag=12; pKap=7.1;
PKAi=9.2; pKaj=46; pKax=12]7.

Quel est I’acide le plus fort ? le plus faible ? la base la plus

forte ? la plus faible ? Des especes ampholytes apparais-
sent-elles ? Lesquelles ?

@@ Conseils

1) et 2) Revenir aux définitions des acides, bases et
ampholytes.
3) Placer les différents couples acido-basiques sur un
axe de pK.
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n Diagramme de distribution

L’acide orthophosphorique, de formule H3POy,, est un
triacide noté H3A. Le document ci-dessous donne son
diagramme de distribution en fonction du pH. Les courbes
tracées représentent le pourcentage de chacune des
especes contenant A lorsque le pH varie.
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1 = Identifier chacune des courbes.

2 = En déduire les constantes pKy; et Ku; relatives aux
trois couples mis en jeu.

3 = Déterminer les domaines de pH tels que :
a) % H3PO4 =90 % ;
b) % HPOS = 90 %.

@@ Conseils

1) Analyser la composition de la solution en fonction
du pH = - log [H307].

2) Retrouver la  valeur de pH lorsque
[H;A™¥] = [H;_; A-®+D] et se placer au point
correspondant du graphique.

3) Utiliser la définition des % et lire sur le graphe les
valeurs correspondantes du pH.

B Constantes de réactions
acido-basiques

On considere les couples acido-basiques suivants dont on
donne les pKj :

HCO,H / HCO, : pKa1 =3.7;
H3As04 / HyAsOy : pPKar=22;
HCIO / CIO~: pKa3=75;
HBO, /BO3 : pKas=9.2.

1 = Tracer un diagramme de prédominance vertical de ces
différentes especes acido-basiques.
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2 m Ecrire ’équation et déterminer la constante d’équi-
libre de la réaction de :

a) I’ion formiate HCO3; avec I’acide hypochloreux HCIO ;
b) I’acide arsénique H3AsOy4 avec I’ion borate BO; ;

¢) I’acide arsénique H3AsO,4 avec I’ion formiate HCO».

@@ Conselil

Donner les expressions des constantes de réaction et
en déduire leur expression en fonction des constantes
d’acidité des couples mis en jeu.

I3 Equilibres acido-basiques

On dissout dans de 1’eau distillée une masse m = 0,25 g de
benzoate de sodium CgH5CO,Na d’un pKp égal a
PKA(C¢H5CO,H / CgH5CO3) = pKag = 4,2 et un volume
Vo = 10,0 mL d’une solution S d’acide formique
(pKA(HCO,H /HCO,) = pKa» =3,7), 2 ¢ =0,10 mol . L~
pour obtenir un volume V = 100,0 mL.

1 = Tracer un diagramme de prédominance vertical des
especes mises en jeu.

2 m Ecrire I’équation de la réaction qui se produit entre 1’a-
cide le plus fort et la base la plus forte, calculer sa constante.

3 = Déterminer la composition finale du systeme ; en
déduire une valeur approchée du pH.

4 = Comment a-t-on pu préparer un volume Vg = 1,000 L
de la solution S a partir d’une solution commerciale d’acide
formique de densité d = 1,18 et comportant 80 % en masse
d’acide formique ?

Donnée :
Masse volumique de ’eau : ¢ (H,0) = 1,0 g.mL~1.

@@ Conseils

3) » Déterminer la concentration des espéces appor-
tées en prenant garde :

— a la dilution pour I’acide formique ;

—a I’obtention des ions benzoate par dissolution de
benzoate de sodium.

« Utiliser un tableau d’avancement et considérer que
les autres réactions acido-basiques susceptibles de se
produire ont un effet limité sur la valeur du pH.

n Simulations de dosages
de I'éthylénediamine

L’éthylénediamine est une dibase notée En.

1 = On dose, par une solution d’acide chlorhydrique a
ca=0,050 mol.L~ L Vi =20,0 mL d’une solution de cette
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dibase de concentration c. La simulation de ce dosage par
le logiciel Simultit est donnée ci-dessous.

a) Identifier chacune des courbes représentées.

b) Ecrire les équations des réactions de dosages ; détermi-

ner les volumes versés aux équivalences et en déduire la
concentration de la solution étudiée.

¢) Déterminer les pK de 1’éthylénediamine.
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2 = On dose par une solution de cette méme dibase de
concentration ¢’, un volume Vy = 20,0 mL d’une
solution d’acide chlorhydrique de concentration
¢’y = 0,020 mol.L~!. La simulation de ce dosage par le
logiciel Simultit est donnée ci-dessous.

a) Identifier chacune des courbes représentées.

b) Ecrire les équations des réactions de dosages et déter-

miner leur constante de réaction respective. Ces réactions
sont-elles successives ?

¢) Déterminer les volumes versés aux équivalences et en
déduire la concentration ¢’ de la solution étudiée.

d) Retrouver les pK s de 1’éthylénediamine.

@@ Conseils

1) a) Utiliser un diagramme de prédominance, méme
sans connaitre les valeurs des pKa, pour relier espece
majoritaire et pH.

b) Déduire les équations des réactions de dosages de
I’évolution des pourcentages des especes acido-
basiques mises en jeu.

¢) Faire une détermination graphique justifiée.

2) a) Utiliser le diagramme de prédominance du 1) a).

b) Exploiter les graphes de pourcentage des especes.

B Simulation du dosage
de l'acide citrique

L’acide citrique est un triacide notée H3A. On dose un
volume V(y = 20,0 mL d’une solution d’acide citrique de
concentration ¢ par une solution de soude de concentration
cg = 0,050 mol.L~!. Afin d’interpréter le graphe expéri-
mental obtenu on réalise une simulation de ce dosage. La

simulation par le logiciel Simultit est donnée ci-apres.

Le maximum de la courbe dérivée, dpH
B

sur le graphique ci-dessous, a pour abscisse Vgg = 18,0 mL.
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1 = Identifier chacune des courbes représentées ;
2 = Déterminer la concentration ¢ utilisée pour la simulation ;

3 = Déterminer les pKs; de Iacide citrique.

4 = Montrer que les trois acidités de 1’acide citrique ne
sont pas dosées séparément et le justifier. Ecrire les
équations des réactions correspondantes et calculer leur
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constante de réaction respective.
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@@ Conseils

1) 2) et 3) Cf. exercice 7.

4) Etablir votre démonstration 2 partir des valeurs des
pKa; trouvées. On admettra que deux acides sont
dosés séparément si 1'un a réagi a plus de 99 % et
I’autre a moins de 1 %.

B Complexes ion aluminium (lll) -
ion fluorure

Le diagramme de distribution des especes pour les com-
plexes des ions fluorure F~ et des ions aluminium (III) en
fonction de pF = — log [F~] est donné ci-dessous. Le
ligand est monodentate et I’indice de coordination de ces
complexes varie de 1 a 5. Les courbes tracées représentent
les pourcentages de chacune des especes comportant 1’é1é-
ment aluminium lorsque pF varie.
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1 = Donner la formule, I’indice de coordination et le nom
de chacun des complexes intervenant.

2 = Identifier chacune des courbes.

3 = Déterminer les constantes de formation successives
Kjy; de ces complexes et en déduire la constante globale de
formation du complexe pentacoordiné.

4 = Lire le pF pour lequel [[A1F5]2*] = [[AIF3]] et
retrouver ce résultat par le calcul.

@@ Conseils

1) Cf. les Rappels de cours et I’annexe, page 248.

2) Analyser la composition de la solution en fonction
du pF =—log [F~].

3) Retrouver la valeur du pF lorsque

[[AIF;]¥] = [[AIF;_;]*"1] et se placer au point
correspondant du graphique.

4) Utiliser les expressions des constantes successives
Ky et Kys et I’égalité proposée.
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€I Réactions de complexation

On considere les ions complexes suivants dont on donne
les log B; (en notant Y*~ I’ion éthylenediaminetétra-
acétate) :

a) [BaY]%: log B=17.1;
b) [ZnY]%~: log B/ =163
¢) [FeY]?: log B" =143 ;
d) [Cu(CN)412~:  log Ba=273;
e) [Fe(CN)s]3~:  log B =3l.

1 = Quels sont les couples accepteur de ligands / donneur
de ligands correspondants ?

2 = Tracer un diagramme de prédominance vertical,
gradué en pY = — log [Y*"], des espéces relatives aux
couples a), b) et ¢).

3 wm Ecrire les équations et déterminer les constantes
d’équilibre des réactions de :

a) Fe2* et [BaY]%~;
b) [ZnY]%~ et Ba*;
¢) [ZnY ]2~ et Fe?t.

4 w Fcrire 1’équation de la réaction entre les ions hexa-
cyanoferrate (III) [Fe(CN)g]3~ et Cu?* et déterminer la
constante de réaction.

@®@® Conseils

2) et 3) Ecrire les expressions des constantes de réac-
tion et en déduire leur expression en fonction des
constantes globales de formation des complexes mis
en jeu.

4) Eliminer les ions cyanure CN~ lors de I’écriture de
I’équation.

m Dismutation de complexe

L’ion argent (I) donne avec I’ammoniac deux complexes :
[Ag(NH3)]*, log B = 3,3 et [Ag(NH3),]", log B> =7,2.

1 = Déterminer les constantes successives de dissociation
de ces deux complexes et donner les couples accepteur de
ligands / donneur de ligands correspondants.

2 m Tracer le diagramme de prédominance en fonction de
pNH;3 = —log [NH3].

3 = En déduire que I’'un des complexes se dismute, c’est-
a-dire qu’il réagit en tant qu’accepteur de ligand d’un
couple et donneur de ligand de I’autre couple pour donner
les especes conjuguées correspondantes. Déterminer la
constante de cette réaction de dismutation.
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@@ Conseil

3) Utiliser le fait que deux especes dont les diagram-
mes de prédominance sont disjoints réagissent entre
elles selon une réaction de constante K0 > 1.

€%) Dosage des ions Mg?* par I'EDTA

Le noir ériochrome T, ou NET, est un diacide noté HyIn~
de pKaj = 6,2 et de pKay = 11,6 ; Hyln~ est rose ; HIn?~
est bleu ; In3~ est orangé.

L’acide éthylenediaminetétraacétique ou EDTA, HyY,
est un tétraacide de pKy; = 2,0 ; 2,7 ; 6,2 et 10,3.
L’EDTA donne un complexe incolore avec I’ion Mg2*
(log B 1([MgY]2‘] = 8,7) et le NET donne un complexe
rouge (log 1 ([MgiIn]™) =7,1).

On effectue le dosage de Vj = 20,0 mL d’une solution
d’ions MgZ*, tamponnée a pH = 10,3, par une solution
d’EDTA a ¢y = 0,0100 mol.L-! en présence de NET
comme indicateur. Le virage de I’indicateur a lieu pour
V1 =Vg(EDTA) = 14,0 mL.

1 = Tracer les diagrammes de prédominance, 1’un en
fonction du pH, I’autre en fonction de pMg.

2 = Ecrire les équations de toutes les réactions qui se
déroulent en solution et interpréter le virage observé.
Pourquoi est-il nécessaire de tamponner le milieu ?

3 = Déterminer la concentration de la solution d’ions
Mg2+,

@@ Conseils

1) Utiliser la définition de Ky pour trouver 1’expres-
sion de pMg en fonction des concentrations en ligand
et en complexe.

2) Utiliser les diagrammes pour identifier les especes
initialement présentes.

m Précipitations compétitives (l)

A 10,0 mL d’une solution de sulfate de sodium telle que
[SOF 1= 1,0.1073 mol.L~1, on ajoute 20,0 mL d’une
solution de chlorure de magnésium (II) et 20,0 mL
d’une solution de chlorure de baryum (II) toutes deux a
2,0.103 mol.L~ 1.

On donne pK; (MgSOy4) = 2,3 et pK, (BaSOy4) = 9.9.
Observe-t-on la formation de précipité (s) ? Le(s)quel(s) ?
Déterminer la composition de la solution a 1’équilibre.

@@ Conseils

* Calculer les différentes concentrations apportées
dans le mélange réactionnel, en prenant en compte la
dilution lors du mélange des solutions.

» Déterminer les quotients de réactions relatifs aux
deux réactions envisageables et les comparer aux Kj.
o Utiliser le caractere quantitatif de la (des) réac-
tion(s) qui se déroule(nt).

m Précipitations compétitives (ll)

En présence d’ions hydroxyde HO™, les ions magnésium
(II) donnent un précipité blanc d’hydroxyde de magné-
sium (II) et les ions mercure (II) donnent un précipité
orangé d’hydroxyde de mercure (II). Lorsqu’on ajoute une
solution de nitrate de mercure (II) a une solution contenant
un précipité blanc d’hydroxyde de magnésium (II), la
phase solide se colore immédiatement en orange.

1 = Que peut-on conclure de ces observations ?

2 = Le document ci-dessous correspond a la simulation de
I’ajout d’une solution d’ions hydroxyde a une solution
équimolaire en ions MgZ* et Hg?* toutes deux a
0,100 mol.L~!. Les graphes tracés représentent le pour-
centage de cations métalliques présents dans la solution en
fonction de :

pOH = —log [HO 7] = - log w.
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Identifier les deux courbes tracées. Que représentent les
deux points anguleux A et B ? En déduire les produits
de solubilit¢ de Mg(OH), et Hg(OH),. On négligera la
dilution.

3 = Déterminer la constante de la réaction qui se produit
lorsqu’on ajoute des ions Hg2* 2 un précipité d’hydroxyde
de magnésium (II).
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@@ Conseils

1) Déduire des observations expérimentales le préci-
pité le moins soluble.

2) Déterminer le précipité qui apparait, a concentration
identique en cation métallique, pour la concentration
en ions hydroxyde la plus faible. Exploiter le fait que
le point anguleux correspond a une brusque diminu-
tion de la concentration en cation métallique.

3) Donner I’expression de la constante de réaction et
I’exprimer en fonction des produits de solubilité.

m Précipitation et complexation

Le document ci-dessous correspond 2a la simulation de
I’ajout d’une solution concentrée d’ions hydroxyde a une
solution d’ions AI3* 2 0,100 mol.L~!. Les graphes tracés
représentent le pourcentage d’ions AI** ou [Al(OH),]~
présents dans la solution par rapport a la totalité d’alumi-
nium (III) du systéme considéré en fonction de :
pOH =—log [HO7] = - log w.
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1 = Identifier les deux courbes tracées.

2 = Déduire du graphe le produit de solubilité de
I’hydroxyde d’aluminium (III).

3 = Dans quelle zone de pH le précipité d’hydroxyde
d’aluminium existe-t-il ?
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4 = Déterminer la constante globale de formation de 1’ion
tétrahydroxoaluminate (III).

@@ Conseils

1) Analyser la composition de la solution en fonction
du pOH.

2) Lorsque le pourcentage d’ions AI** diminue brus-
quement sans qu’il y ait formation notable d’ion
complexe [Al(OH)4]~, c’est que le précipité AI(OH);
apparait.

3) La somme des pourcentages des especes, solubles
ou non, contenant 1’aluminium est de 100 %.

4) Utiliser les résultats du 3), relier la constante glo-
bale de formation au produit de solubilité (relation
valable en présence du précipité) et I'utiliser a la
limite de disparition du précipité.

m Séparation de cations
métalliques par précipitation
de sulfures
Une solution est maintenue saturée en sulfure d’hydro-
géne, H,S, de facon telle que :
[HyS]=¢=1,0.10"2mol.L~ 1,
On peut faire varier son pH a I’aide de solutions tampons.

Déterminer pour quelles valeurs de pH précipitent MnS,
FeS et CoS, si initialement :

[Mn?*]y = [Fe**]y = [Co?**]p= ¢’ = 1,0.10~* mol .L~ 1.
Données :
pKa1(HpS /HS) =70
pK(MnS) =9,6;
pK(CoS) = 20,4.

pPKar(HS™/82) =13 ;
pK(FeS) = 17,2 ;

@@ Conseil

Exprimer [S*] en fonction de A, ¢, K Al et Kap, puis
utiliser la condition de précipitation pour chacun des
sulfures métalliques.
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(1) Activités d’espéce chimiques

1 = Les équations de dissolution des différentes especes
s’écrivent :

(a) HNO3 + H,O = H30" + NO3

(b) Fe(NO3)3, 9 H,O = Fe3* + 3 NO3

(¢) Fes(SOy)3 = 2 Fe3* +3 SO5~

Les quantités d’especes dissoutes valent :
n(HNO3) = n, = 0,250 mol ;

10,1
n(Fe(NO3)3, 9 HyO) = np, = & = 222 = (0,025 mol ;
(Fe(NO3)3 20) = ny AR

" 200
n(Fex(S0,)3) = ne = 22— = %2 = 0,050 mol ;
(Fex(SO4)3) = nc M 200

d’ou :

n(H30%) = n(H30%), = n, = 0,250 mol ;

n(NO3) = n(NO3), + n(NO3)p = n, + 3 np = 0,325 mol ;
n(Fe3*) = n(Fe3t), + n(Fe3*), = ny + 2 ne = 0,125 mol ;
n(S037) = n(S03 ). = 3 n. = 0,150 mol.

Les concentrations s’en déduisent :

[H30%] = HEEY) 0,100 mol .1 ;
[NO3] = &Vog) =0,130 mol.L~!;
Fe] = ) _ 050 mol. L1 ;
[S03 1= &8‘%) - 0,060 mol.L-1.

Ces especes €tant en solution , leur activité se détermine par

a(¥) = ZL avec 0 = 1,00 mol .L-!, d’ot :
©

a(H;0%) = 0,100; a(NO3)=0,130;
a(Fe¥) = 0,050;  a(SO3) = 0,060.

pX)
0

2 = Pour un gaz X, a(X) =

avec p® = 1,00 bar = 1,00. 105 Pa = 750 mm Hg, d’oi :
p(A) _ 042 _ 445,
p? 1,00
3
a(He) = p(I—(I)e) _ 210.105 210
p 1,00.10

a(Ar) =

a(Ney= LN©) _ 150 _ g 599,
p? 750

y
(2 )Evolution de systéeme
1 = a) Pour la réaction d’équation :
Ag* (aq) + Fe?* (aq) = Ag (s) + Fe** (aq)
_ a(Ag).a(Fe*)

a(Ag").a(Fe?t)
Soit comme a(Ag) =1,00:
- [Fe*]
Q= ——5—.
[Ag™]. [Fe ]
Avec les valeurs de I’énoncé :

0- (1,0.107% _
(1,0.1071).(4,0.1072)

0,25.

Q est inférieur 2 K9, le systéme évolue spontanément dans
le sens direct, ou sens 1, de I’équation ci-dessus : des ions
Ag* et Fe?* sont consommés alors qu’il se forme des ions
Fe3* et que du métal argent Ag se dépose.

b) Utilisons un tableau d’avancement en notant &y, 1’avance-
ment volumique :

équation Agt(aq) + Fe**(aq) = Ag(s) + Fe**(aq)

concentrations
initiales 1,0.10-! 4,0.102 solide 1,0.1073
(mol.L-1)

concentrations
a Péquilibre
(mol.L~1)

10,1071 = £ (40,1072 = &y | solide  [1,0.1073 + &y

A Téquilibre : Qgq =K ;

(1,0.1073 + &) _
(1,0.1071 = &/).(4,0.1072- &) °
d’ou : &y = 83.1073mol.L!;
et:[Ag*]=9,2.10-2 mol .L-1,

[Fe2*] = 3,2.10-2 mol .L~L, [Fe3*] = 9,3.10-3 mol . L1,
n(Ag) =ny(Ag)+ V.& =10.10"3+8,3.103 x 500.10-3
= 14 mmol.

soit : 3,20 =

2 = Pour le nouveau systéme :
_ (1,0.1071) _ 50
¢ (5,0.1072).(4,0.1072)

Q est supérieur 2 K©, le systeme évolue spontanément dans
le sens inverse ou sens 2 de 1’équation ci-dessus : des ions
Fe3* et du métal argent sont consommés alors qu’il se forme
des ions Fe?* et Ag™.

b) Le systeme atteint un état d’équilibre si la quantité d’ar-
gent est suffisante. Supposons qu’il en soit ainsi et utilisons a
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nouveau un tableau d’avancement en notant &y 1’avance-
ment volumique que nous choisissons positif :

équation Agt(aq) + Fe*(aq) = Ag(s) + Fe*(aq)

concentrations
initiales 50.1072 4,0.102 solide 1,0.107!
(mol.L-1)

concentrations
a Péquilibre
(mol.L~1)

50,1072+ Ey|4,0.1072 + £|  solide  |1,0.1071 = &

A équilibre : Qgq =K°;

1,0.1071 -
soit : 320 = (0 107 = 57) :
(5,0.1072 + £).(4,0.1072 + &))
d’ol: &= 62.10"2mol. L~ ;

et: [Ag*] =1,12.10-1 mol .L-1,

[Fe2*] = 1,02.10~ 1 mol .L-1, [Fe3*] = 3,8.10-2 mol . L1,
n(Ag) = ng(Ag)—V.&Ey=50.10"3- 6,2.1072 x 500.103;
soit n(Ag) = 19 mmol.

La quantité d’argent introduite initialement est suffisante, elle
est supérieure a V. &y .

(3 ) Couple acide-base

1 = Par définition, un acide au sens de Brgnsted est une
espece moléculaire ou ionique susceptible de donner un
proton H* ou d’en provoquer la libération par le solvant.

L’écriture du schéma formel correspondant permet de justi-
fier le caractere acide des especes proposées et d’écrire la
formule du couple acido-basique correspondant.

a) HC,0; = C,05 +H* HC,05/C,05
b) CO, + H,0 = HCO3 + H* CO,/HCO3
¢) A13* + H,0 = AIOH2* + H* A3+ / AIOHZ*
d) SO, + H,0 = HSO3 + H* SO, /HSO3
e) NH3;0H* = NH,0H + H* NH;0H* / NH,OH
f) Fe3* + H,O = Fe(OH)** + H* Fe3* / Fe(OH)**

Remarque : Les couples acido-basiques dans lesquels I acide
provoque la libération d’un proton par le solvant peuvent étre
notés de deux manieres :

CO, /HCO3 ou CO,, H,O/HCOj3 .
2 = Par définition, une base, au sens de Brensted, est une
espece moléculaire ou ionique susceptible de capter un

proton. L’écriture du schéma formel correspondant permet de
justifier le caractere basique des especes proposées.

a) HC,05 + H* = H,C,0, H,C,04/ HC,05
b) SO3 + H* = HSO3 HSO3 /803~
¢) [B(OH)4]" + H* = B(OH); + H,0  B(OH)3/[B(OH)4]"
d) C¢HsNH, + H* = C¢gHsNH CgHsNHY / C¢HsNH,
e) ZnO3 + H* = ZnO,H~ Zn0,H~/Zn03
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3 = L’acide le plus fort est celui dont le couple a le pKy le
plus faible, a savoir HyC,Oy.

L’acide le plus faible est celui dont le couple a le pK le plus
élevé, a savoir : ZnO,H™.

La base la plus forte est celle dont le couple a le pK le plus
élevé : ZnO%_.

La base la plus faible est celle dont le couple a le pKa le plus
faible : HC,04.

Un diagramme vertical gradué en pK, permet d’illustrer ces
résultats.

PKa
HO~
- léll_iOO
as _ 2
base Zn Oi L .
la plus forte Zn0,H- acide
r le plus faible
[BOH)L-|
| B(OH),
S03 ™

HCO; | (HSO;)
NH,0H__CO,
A10H2+ NH3OH+
CeHsNH,  ,—F—
C05 1AM HNHS

FeOH?*

Fe3+
base ’
=0, .
la plus faible L =@ acide
H,O | 0?0 e AT plus fort
H;0*

Une espece qui constitue la base d’un couple et I’acide d’un
autre couple est un ampholyte. C’est le cas des ions hydrogé-
nosulfite HSO3 et hydrogénooxalate HC,Oy. Ils sont entou-
rés sur le diagramme ci-dessus.

(4 ) Diagramme de distribution

1 = Un diagramme de prédominance permet de corréler la
succession des especes prédominantes relatives a 1’acide
phosphorique et I’évolution du pH.

H;A H,A~ HAZ A3
PKa1 PKa2 PKa3 pH

Les différentes courbes apparaissant dans le diagramme de
distribution sont ainsi identifiées :

@: HA; ®:HA"; @:HAT; (D:43-
2 m pH = pK,; lorsque [H;AG-D-] = [H;_; AG-(=D)-],
c’est-a-dire lorsque les pourcentages correspondants sont

égaux, ce qui correspond a I’intersection des courbes relatives
aux especes H;AG-D~ et H;_; AG-(i=D)—,
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Les constantes pK 5; sont donc déterminées graphiquement et
les constantes d’acidité K s; correspondantes sont déduites de
la relation K ; = 10~ PKAi

* % H3A =% HyA™ :pH=pKgy =21, Kpr=79.1073.
« % HyA" =% HAZ : pH = pKsp = 7,2, Kpy=6,3.1075,
« % HAZ = % A3 :pH =pKa3=12,4, Ku3 =
4,0.10°13,

3 = On détermine graphiquement les domaines de pH pour
lesquels :

a) % H3PO, =90 % : pH<1,1;
b) % HPO: =90 % : 8,2 < pH < 11,5.

(5 ) Constantes de réactions
acido-basiques

1 = Une espece acide HA prédomine sur sa forme basique
conjuguée A~ si [HA] > [A7].

Or: pH=pKA+log([[3A—j]]).

HA prédomine sur A~ si pH < pKj.
De méme A~ prédomine sur HA si pH > pKa.
D’ou le diagramme de prédominance vertical ci-dessous.

pH
BO,
——9.2=pKaq
CIO- HBO,
——75= pKA3
HCIO
HCO;
——3,7=pKa1
H2ASOZ HCOZH
—2.2=pKp>
H3ASO4
2 = a) HCO; + HCIO = HCO,H + CIO- KO,
K(; = w = @ = 10 (PKa1—PKA3)
[HCO,].[HCIO]  Ka
K% =16.10-4
b) BO; + H3AsO, = HBO, + HyAsO; Kp.

k" W = Kno =10 (PKas—pPKa2)
[BO,].[H3As04]  Kag4

K% =10.107.

pH

HyAsOf| \HBO2

Cette réaction peut donc étre considérée comme quantita-
tive.

¢) H3As0, + HCO; = HyAsOy + HCO,H KO,

K0 [HyAsO4].[[HCOH] _ Kaz

_ z = 10 (PKa1—PKa2)
[H3AsO4].[HCO3]  Kpg

c

Remarque : Dans les cas b) et ¢), les espéces qui réagis-
sent ont des domaines de prédominance disjoints, les
constantes de réaction sont alors supérieures a 1 : ce
résultat est général.

(6 ) Equilibres acido-basiques

Ho- 4PH
+14,0
H,0
On note ¢
= le groupe
— > (eCO; o
phényle C¢Hjs
142
¢CO,H

HCO; (
37
(o) «—

H,0
+0
H;0*

2 = Les especes apportées sont I’acide formique, les ions
benzoate et sodium et I’eau. On les repere en les encadrant
dans le diagramme tracé en 1). On en déduit la nature de
I’acide le plus fort apporté, I’acide formique, et de la base la
plus forte apportée, I’ion benzoate.
La réaction entre ces especes a pour équation :

¢CO; + HCO,H = ¢ CO,H + HCO, KO,
KO = W = @ =10 (PKa1-PKa2) = 32,
[pCO,].[HCOH]  Kay

© Hachette Livre, H-Prépa Exercices, Chimie, 1" année, MPSI-PTSI
La photocopie non autorisée est un délit.



Remarque : La régle du y permet de prévoir KU > 1 et
donc de vérifier en partie la détermination de K9,

3 = Pour faire un bilan en concentrations, on détermine les
concentrations apportées des especes ci-dessus.

* Lors de la dissolution du benzoate de sodium, il se produit
la réaction totale d’équation :

@CONa(s} 225 CO3 + Na*
. - m(@CO,Na)

D’ CO5l. = ny(eCO,Na) ERNNRGAN e’/
oU [PCO2 Lapp Vv M(@CO,Na).V
=1,7.10"2 mol . L1,

« [HCO,H] gy = <Y0 = 10,102 mol . L1,

équation 9CO; + HCOH = ¢CO,H + HCO3z

concentrations

(mol.L-1) :

— apportées 1,7.10°2 1,0.10-2 0 0

—apresRP. | 1,7.1072= &, | 1,0.1072= & | &y &y
52

KO - 2.

T (1,7.1072-&).(1,0.102 - &) ~ 3

Cette égalité conduit a I’équation du second degré :
2,16 5‘2/—8,65.10‘2 E+549.1074=0 (6.1)

La valeur maximale que peut prendre &y est égale a la
concentration apportée en acide formique :

& < 1,0. 102 mol.L-L.
L’équation (6.1) admet deux solutions :
&1=3.2.10"2mol. L-!
Ep=79.10"3 mol .L~1.
Seule la seconde solution peut étre retenue. D’ou :
[¢CO,H] = [HCO3] = 7,9.103 mol .L-1 ;
[¢COz]=9.10-3 mol .L-1;
[HCO,H] = 2.10~3 mol .1,

Pour tout couple acide-base :

pH = pK + log ([‘m_se])

[acide]
qu ;- pH = K + 1
z Lios) 5;43 PR =
[¢COH] ™
O i H=pKx, +1 [HCO, ]
n a aussi : = gl ——— |
u p PEA2 g [HCO,H]

4 m Soit c.op la concentration molaire de la solution com-
merciale en acide formique et 7., sa concentration massique :
c _ Icom _ Hsol - P _ d.lUean-p
©mT M(HCO,H)  M(HCO,H)  M(HCO,H)

La quantité d’acide formique nécessaire a la préparation de la
solution S vaut :
c.Vs=cecom-V'.
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Dol V' = c. Vs _ c.Vs.M(HCO,H)
Ccom d.fleay -p

soit : V' =4,9 mL.

11 faut donc prélever a la pipette graduée 4,9 mL de solution
commerciale d’acide formique, les introduire dans une fiole
jaugée de 1 L contenant déja de 1’eau distillée (sécurité) pour
moiti€, homogénéiser et refroidir sous 1’eau, puis compléter
jusqu’au trait de jauge avec de I’eau distillée, boucher et
homogénéiser.

, oup=0,80;

(7 ) Simulations de dosages
de I'éthylénediamine
1 = a) La corrélation entre la valeur du pH du mélange

réactionnel et la nature des especes majoritaires relatives a
I’éthylenediamine permet d’identifier les différentes courbes :

@: pH; @:En; @:EnH'; @:EnH?.
b) Les réactions de dosage ont pour équation :

En + H3O+ = EnH' + H,0 (7.1)
EnH* + H30* = EnH3' + Hy0 (72)
L’équation de la réaction globale de dosage s’écrit :

En+2 H30" = EnH%Jr +2 H,0 (7.3)

La méthode des tangentes permet de déterminer 1’équivalen-
ce globale du dosage : Vg = 12,0 mL.

On en déduit les volumes versés :

s N4 . _ VEg _ .
* 2 la premiere équivalence : Vg = = 6,0 mL ;

N Lo . _ VEg

» a la seconde équivalence : Vg, — Vg = —=,

soit : Vi = 12,0 mL.

A Iéquivalence globale du dosage, les réactifs ont été mélan-
gés dans les proportions steechiométriques de la réaction (7.3) :

ng(En) = % ngg(H307)

qui s’écrit : c.Vop= - cA-VEg,

2

Vi

d’ou : czicA.ﬁ
2 Vo

¢) * pH = pKa, lorsque [En] = [EnHT], ¢’est-a-dire lorsque

% En = % EnH' ce qui correspond a I’intersection des

courbes (2) et (3) : pKay = 10,0.

e pH = pK4; lorsque [EnH*] = [EnH%Jr], soit :

% EnH* = % EnH%+, ce qui correspond a I’intersection des

courbes (3) et (@) : pKaq = 7,0.

=0,015 mol .L-L.

2 = a) La corrélation entre la valeur du pH et les espéces
majoritaires relatives a I’éthylenediamine conduit aux identi-
fications ci-apres :

@:pH; (@:En; (®:EnH'; @:EnH?.



Chapitre 3 - REACTIONS CHIMIQUES EN SOLUTION AQUEUSE

b) Les équations des réactions de dosage s’écrivent :

2 H;0" + En = EnH5' + 2 H,0 13)
1 17
Kp=——"=1,0.10
" KaKar
EnH3 + En = 2 EnH* 74
K= KAL_ 10,103
Kao

Ces deux réactions se produisent successivement. En effet, a

la premiere équivalence, les ions éthyleneammonium EnH*
. Lk £ . 2+

ont quasiment tous été transformés en ions EnH, .

¢) La méthode des tangentes permet de déterminer les coor-
données du premier point équivalent : Vg; = 4,0 mL.
D’apres les équations (7.3) et (7.4) :

VEZ =2 VEl = 8,0 mL.
Ala premiere équivalence, les réactifs ont été mélangés dans
les proportions steechiométriques de la réaction (7.3) :

% no (H30%) = ng1(En),

CA.V()

soit : =c'.Vgy.
La concentration ¢’ s’en déduit :
V
¢ =ch.—2 =0,050 mol.L-1.
VE|

d) « pH = pK, lorsque [En] = [EnH*], c’est-a-dire lorsque
% En = % EnH* ce qui correspond a I'intersection des cour-
bes 2) et (3).
On retrouve : pK a2 = 10,0.

e pH = pKa; lorsque [EnH'] = [EnH%Jr] et donc lorsque
% EnH' = % EnH%Jr, ce qui correspond a I’intersection des

courbes (3) et (4).

On retrouve : pKa1 =17,0.

Simulation du dosage de I'acide
citrique
1 = La corrélation entre la valeur du pH et la nature de

I’espece majoritaire relative a l’acide citrique conduit a
I’identification ci-dessous :
@:pH; ®:HA; @:HyA; ®:HA>; @: A

2 = [’équation de la réaction globale de dosage s’écrit :
H3A + 3HO™ = A3 +3 H,0 (8.1)

Le volume équivalent global se détermine grace au maximum

de la courbe dérivée :

R VEg = 18,0 mL.

A I’équivalence globale, les réactifs ont ét€ mélangés dans les

proportions steechiométriques de la réaction (8.1) :

no(H3A) = % nEg(HO),

Vi
soit : c. Vo= M,
3
Vi
soit : @= 63.% = 0,015 mol . L1,
0

3 mepH = pKjp; lorsque [H3A] = [HpAT], c’est-a-dire
lorsque % H3A = % HyA~, ce qui correspond a I’intersection
des courbes (5) et @) : pKag = 3,1.

« pH = pK 5 lorsque [HyA™] = [HAZ], c’est-a-dire a I’inter-
section des courbes (3) et (4) : pKa = 4,8.

«pH = pKa3 lorsque [HAZ"] = [A37], c’est-a-dire a Iinter-
section des courbes (3) et (2) : pKa3 = 6,4.

4 = On considére que deux acidités HyA et HA™ sont dosées
séparément lorsque plus de 99 % de HyA a réagi et que moins
de 1 % de HA™ I’a fait.

Les courbes simulées donnant les pourcentages des especes
intervenant montrent que ce n’est jamais le cas : les trois aci-
dités de I’acide citrique ne sont pas dosées séparément.

Ceci découle de la faible différence entre les pKa successifs :
PKA2 —pKA1 = 1.7 < 4;
PKa3z — pKaor = 1,6 < 4.

Kar_79 1010

e

«H,A~+ HO~ = HAZ + H,0 K,y = I;?Z =1,6.10°

e

«H3;A + HO- = HAZ + H,0 Ky =

Koa=XA3 _490.107

e

« HAZ + HO™ = A3 + H,0

Remargue : Ces réactions sont quantitatives, mais le rapport
entre les constantes de réaction correspondantes ne permet
pas de les considérer de maniére séparée.

(9 ) Complexes ion aluminium (1ll) -
ion fluorure
1 = L’ion fluorure étant un ligand monodentate, n représente

I’indice de coordination du complexe dans la formule
[AIF,]G-M,

indice de
.. formule nom
coordination
1 [AIF]?* | ion fluoroaluminium (III)
2 [AIF,]* | ion difluoroaluminium (III)
3 [AlF3] trifluoroaluminium (III)
4 [AlF4]~ | ion tétrafluoroaluminate (III)
5 [AIFs]% |ion pentafluoroaluminate (I1I)

2 = La constante de formation Ky, s’écrit :
[[AIF,]G-"+]
[[AIF,_y]4="*]. [F~]
[[AIF,_)]4-"%] .
[[AIF,J3=]

n= >

soit : pF = log Ky, + log 9.1)
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Un ion complexe [AIF(,_)]#~"* prédomine sur le com-
plexe [AIF,, |G- sj :

[[AIF(, - 1)]4=""] > [[AIF, |=""]
c’est-a-dire, avec la relation (9.1), si pF > log K.
On obtient ainsi le diagramme de prédominance :

(AFs| (AR | (Al | [ARyY | AR AP
log K5 log K¢z log Kt3 logKpy  logKpp  pF

On peut ainsi relier I’évolution des valeurs de pF et celle des
especes prédominantes, cela permet d’identifier chacune des
courbes du graphique :

@: AP @:[AIF*; (3:[AIF,]*;

@: [AIF3]; ®:[AlF4]"; @®:[AlFs/*.

3 = D’apres la relation (9.1), pF = log K5, lorsque :
[[AIF, _ 1y]4=""] = [[AIF, ]6-""],

c’est-a-dire lorsqu’il y a égalité des pourcentages correspon-
dants, ce qui correspond a I’intersection des courbes relatives
aux pourcentages de chacune de ces especes.

o [AI**] = [[AIF]?*],  log Kpy = pF = 6,0, K¢y =1,0.106.
« [[AIF]**] = [[AIF,]*], log Ky = pF = 5,2, Kp = 1,6.105.
« [[AIF,]*] = [[AIF3]], log K¢z = pF = 3,8, Kp3=6,3.103.
« [[AIF3]] = [[AIF4]7], log Kgs = pF = 2.8, Kpp = 6,3.102.
* [[AIF4]7] = [[AIFs]*], log Kys = pF = 1,4, Kgs = 25.

Les constantes globales de formation de ces complexes se
déduisent des constantes de formation successives grace a la
relation :

log B,= > logKg; ou  B,=IIKy:
i=1 i=1

B1=Ks =1,0.106;

B2 =Kp .Kp =1,6.1011 ;

B3 =Kp . Kpp . K3 = 1,0.1015

Bs=63.1017;

Bs=1,6.101.

4 = Pour [[AIFs5]%] = [[AIF5]], on lit pF = 2,1.
[[AIFs]*] [[AIF4]7]

Or Kpg=— 9 " o Ky=——t-_;
" [[AF . [F] *~ [[AIF]].[F]

- _ [IAIFs)*]
soit : Kfs .Kf4 = m.

Avec [[AlFs]*] = [[AlIF3]], il vient :

soit:  pF=—log [F-]= % (log Kis + 1og Kgg) ;
d’ot numériquement : pF = 2,1.
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Réactions de complexation
1 = a) Ba>* / [BaY]™;
¢) Fe?* / [FeY]*";

e) Fe3* / [Fe(CN)g]*~.

b) Zn?t / [ZnY]* ;
d) Cu* / [Cu(CN)4]*;

2 m Un ion complexe [MY]?~ prédomine sur le cation métal-
lique correspondant M 2 §i [[MY]?] > [M2H].
En tenant compte de 1’expression de la constante de forma-
tion de I’ion complexe :
e Y1*]
[M2*].[Y4]

2+
il vient : pY =log K¢ + log (L]]>

(MY}~
On peut considérer que 1’ion complexe prédomine sur le
cation métallique si pY < log K.
De méme, le cation métallique prédomine sur I’ion complexe
si [M2%] > [[MY]%], ¢’est-a-dire si pY > log kt.
D’ou le diagramme de prédominance vertical ci-dessous :

pY
Zn2+ '
1 16,3=1log B
[ZnY]*
Fe?*1 14,3 = log B"
[FeY]?~
B2+l 7,1 =log 3
[BaY]*
3 m ) Fe2* + [Ba¥]> = [FeV]> + Ba2* o

kS = UFeL.Ba] _ " _ 706 107,
[Fe?*].[[BaY]*] B

La réaction correspondante est quantitative. Le diagramme
. . . 0
vertical ci-dessous confirme K > 1.

pY
F62+ L [FCY]Z—
Ba2+
b) [ZnY]> + Ba2* = Zn2* + [BaY]> K3

2+ 2—
202*]. 1BV _ B _ ¢y g-10,
[[ZnY]*].[Ba**] B
La réaction correspondante est tres peu avancée. Le diagram-

Ky =

me vertical ci-dessous confirme Kg <l
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[BaY]*~

¢) [ZnY]> + Fe2* = Zn?* + [FeY]> K

[Z0*]. [[FeY1™] _ §" _
((ZnYI).[Fe>] B

Le diagramme vertical ci-dessous confirme K 8 <1

K = 1,0.10-2.

pY

2+
o

Fe?

[FeY]*~

4 m 2 [Fe(CN)g]3~ + 3 Cu2* = 3 [Cu(CN)4|>~ + 2 Fe3* KO
_ [CuCN) PP [F? B
~ [Fe(CN)gI12.[Cu* P~ g2

=17,9.1019.

Cette réaction est quantitative.

(11) Dismutation de complexe

1 = Soit K4; la constante de dissociation de I’ion complexe
[Ag(NH3)]*. Le couple correspondant est Agt / [Ag(NH3)]™.

L oIACLNEG 11
[AgINH)I*]  Kn i
pKdl = 3,3.
Soit Kqp la constante de dissociation de I’ion complexe
[Ag(NH3),]" en [Ag(NH3)]*. Le couple correspondant est
[Ag(NH3)]* / [Ag(NH3),]*.
[ASNHYI'.INHs] _ B _ (5 10
[[Ag(NH3),]"] B2
pKdZ = 3,9.

=10"33=5,0.10"%

2 = Un ion complexe [ML,]%* prédomine sur I’espece
[ML,_11%* si [[ML,}%*] > [[ML,_{}**].
Soit en tenant compte de la constante de dissociation relative
au couple accepteur de ligands / donneur de ligands cor-
respondant :
_ ML, 7). 1L]

[[ML, %]

n

[[MLn_ﬂZﬂ)
[[ML 4]

L’ion complexe [ML, 4t prédomine sur I’espece [ML,_14*
si pL < pKgy.

De méme, I’espece [ML,_;14* prédomine sur [ML,]%* si
[[ML,,_l]Z+] > [[ML,,]Z+], c’est-a-dire si pL > pKg,,.

On en déduit le diagramme de prédominance suivant :

qui s’écrit:  pL = pKy,, + log (

[Ag(NH;)I* Ag*

pKy, =33
[Ag(NH,),]*

PKyp =39  pNH,
[Ag(NHyI*

3 = Le domaine de prédominance de 1’ion ammineargent (I)

en tant qu’accepteur de ligands et celui en tant que donneur

de ligands sont disjoints : cet ion complexe subit donc une

réaction de dismutation (cf. schéma ci-dessous) selon :

2[Ag(NH3)I" = Ag* + [Ag(NH3),]".

La constante d’équilibre KO de cette réaction vaut :

[Ag"]. [[AgNH3)I* _ Kg
[[Ag(NH3)I]2 Kp

=4,0 > 1.

[Ag(NHy)*
J [Ag(NH;),]*

Ag

[Ag(NH;)I*
K> 1

(12) Dosage des ions Mg2* par I'EDTA

1 = On trace les deux diagrammes de prédominance, I’'un en
fonction du pH :

o Mo | g Hiios | I g pH
Hy [AHy>H  HY: | Y+
H3Y7

Iautre en fonction de pMg = — log [Mg2*],
[ligand] )

avec pMg = log K; + log ( lcomplexe]

[ligand] ) )

ou ng:pKd+10g(
[complexe]

p.
6 - IMg¥]=g

Meinl- | I

4
Lo ™ opve

2mA pH = 10,3, les especes a considérer sont :
e Y4, HY3—;
« HIn?~, Mg?* et HO".
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Les réactions qui se produisent ont pour équation :

HO™ + Mg?* + HIn>> = [MgIn]” + H,0 (a)
Mg* +v4 = [MgY]* (b)
HO™ + Mg2* + HY3~ = [MgY]* + H,0 (c)
HyO + [Mg In]” + Y4~ = [MgY]* +HIn* + HO- (d)
[Mg In]” + HY3~ = [Mg Y]* + HIn?~ (e)

Avant introduction d’EDTA, il s’effectue la réaction (a) : la
solution est rouge. Au fur et 2 mesure du dosage, il se produit
d’abord (b) et (c), puis, lorsque la concentration en ion Mg2+
devient tres faible, il se produit (d) et (e), I’apparition de
HIn?~ se traduit par un virage au bleu de la solution.
Comme certaines réactions consomment ou produisent des
ions HO™, le milieu doit étre tamponné afin, entre autre, que
le virage du rouge au bleu soit net, Hy/n~ et In3~ étant eux-
mémes colorés (en rose ou en orangé).

3mA I’équivalence ng (Mg2+) =n(EDTA)g, d’ou :

=7,0.10-3 mol.L-1.

'.VE
co = [Mg2t) = S 7B
0 =[Mg %

0

(13 ) Précipitations compétitives (1)

1 == On écrit les équations des réactions de précipitation :
¢ du sulfate de magnésium :

(1) Mg +S07 = MgSOy(s)
¢ du sulfate de baryum :
(2) Ba2*t+S07 = BaSO4(s)
Les quotients de réaction correspondants s’en déduisent :
2—
On = [Mg2+]app- [SO% ]app 5
PR
O = [Baz+]app .[SO% ]app'
On détermine les concentrations apportées en ces différentes
especes.

_10x1,0.1073

[SOZ Tapp = < =2,0.10~%mol.L-!.

20 x 2,0.10-3
[Mg2+]app = [Baz+]app =X Seell
50

=8,0.10~*mol.L~1.
Dans ces conditions :
¢ Q0 =1,6.1007 < K¢ =5,0.1073 : le précipité de sulfate
de magnésium n’apparait pas ;
¢ Qp=16.1007> Ky, =1,3.10"19: le précipité de sulfa-
te de baryum apparait.
On établit le bilan en concentrations, exprimées en mol. L1
correspondant a cette précipitation :

) . P

équation Ba2* + SOI =  BaSOu(s)
concentrations :

— apportées 8,0.1074 2,0.1074 =

— apres R.P. 6,0.1074 £ solide

© Hachette Livre, H-Prépa Exercices, Chimie, 1" année, MPSI-PTSI
La photocopie non autorisée est un délit.

REACTIONS CHIMIQUES EN SOLUTION AQUEUSE - Chapitre 3

La solution finale étant saturée en sulfate de baryum, le
produit de solubilité correspondant est vérifié :

[Ba?*].[SO3 1=Ky, .
Ky
[Ba%*]
La composition de la solution a 1’équilibre est donc :
[SO71=2,1.10-7 mol.L-! ;
[Mg?*] =8,0.10~% mol . L' ;
[Ba**] = 6,0.10~4 mol .L 1,

dou:  [SOT 1= =2,1.10"7 mol.L".

Précipitations compétitives (Il)

1 = Le précipité d’hydroxyde de magnésium (II) est plus
soluble que celui d’hydroxyde de mercure (II) puisqu’il
disparait au profit de ce dernier.

2 = Le précipité le moins soluble, Hg(OH),, est celui qui
apparait pour la concentration en ions hydroxyde la plus
faible, c’est-a-dire pour :

—log [HO™] = —1log @ = pOH le plus €levé.
L’apparition du précipité coincide avec une diminution de la
concentration en ions Hg?* de la solution, ce qui correspond
a une diminution du pourcentage des ions mercure (II) en
solution. Les ions Hg?* correspondent donc 2 la courbe () et
les ions MgZ* a la courbe (2).

Les deux points anguleux A et B correspondent a une brusque

diminution du pourcentage, et par conséquent de la concen-

tration des cations métalliques considérés, du fait de la réac-

tion de précipitation de ces cations avec les ions hydroxyde.

Les points anguleux correspondent donc a 1’apparition des

précipités.

* En A, ’hydroxyde de mercure (II) précipite selon la réaction

d’équation :

Hg?* + 2 HO~ = Hg(OH); (s)

On lit alors sur le graphique pOHy = 12,1, soit :

wa =10"POHA=79,10=13 mol . L1

Or, en A, on est a la limite d’apparition du précipité :
[Hg?*]4 = 0,10 mol. L1,
A I"apparition du précipité, le quotient de réaction Q; vaut :
Or = [Hg*]. 0* = K.
On en déduit :
K,(Hg(OH)y) = [Hg>*4. 0} = 6,3.102,
soit :  pKg(Hg(OH);) = — log Ks(Hg(OH),) = 25,2.
*En B, I’hydroxyde de magnésium (II) précipite selon
I’équation :
Mgt + 2 OH~ = Mg(OH),(s)
En opérant comme précédemment, on obtient :
K (Mg(OH),) =2,5.10~11
et: pKs(Mg(OH),) = pK§ = 10,6.

3 = La réaction a pour équation :
Hg?* + Mg(OH); (s) = Mg?* + Hg(OH); (s)



Chapitre 3 - REACTIONS CHIMIQUES EN SOLUTION AQUEUSE

La constante K de cet équilibre s’écrit :
_ [Mg?] _ [Mg?] [HOJ?
[Hg?]  [Hg™ [HO?
— Ks (Mg(OH)Z) — 4’0 10 14.
K, (Hg(OH),)
Cette réaction est donc quantitative.

(15) Précipitation et complexation

1 = Les ions APt prédominent sur les ions [Al[OH)4]~
lorsque la concentration en ions hydroxyde est faible, c’est-a-
dire lorsque : pOH =—log [HO™] est élevé.

Les ions AI** correspondent donc 2 la courbe (1) et les ions
[AI(OH)4] a la courbe (2).

2 = Le point anguleux A correspond a I’apparition du préci-
pité d’hydroxyde d’aluminium, puisque le pourcentage en
ions AI** en solution chute brusquement, alors que celui en
ions [Al(OH)4]™ n’a pas encore pris de valeur notable.
L’équation de cette réaction de précipitation s’écrit :

A3t + 3 HO™ = AI(OH); (s)
En A, on lit sur le graphique pOHy = 10,5, soit
@4 =3,2.10~11 mol.L~!. On est alors 2 la limite d’appari-
tion du précipité : [AlI3*]4 = 0,10 mol . L~1,
A P’apparition du précipité, le quotient de réaction,
0, = [AI**]. @3, vaut O, = K,(Al(OH)3).
Onen déduit Ky (AI(OH)3) = [AP*],. ] = 3,2.10-33 ;
soit : pK(Al(OH)3) = 32,5.

3 = Le précipité d’hydroxyde d’aluminium existe dans toute
la zone du graphique pour laquelle :
% At + % [AI(OH)4]~ < 100.

En effet, ces pourcentages portent sur I’ensemble de 1’alumi-
nium (III).
Par conséquent, le précipité d’hydroxyde d’aluminium existe
pour 2,1 =< pOH = 10,5, soit :

avec pH = pK, — pOH, pour 11,9 = pH = 3,5.
4 = Au point anguleux B, le précipité d’hydroxyde d’alumi-
nium disparait. Les courbes montrent que quasiment tout

I’aluminium (III) est alors sous forme complexe.
Par conséquent : [[Al(OH)4] = 0,10 mol .L-L

A la limite de la disparition du précipité :
0r = [APY]5. 0 = K, (15.1)
On lit pOHp = 2,1. Or la constante globale de formation de

I’ion tétrahydroxoaluminate (III) s’écrit :

_ [[AI(OH)]47]
Ps [ABY. 0%

On peut donc exprimer [AL3] g en fonction de [[AI(OH)4] 1p :
[[AI(OH)4]71p

[AP*]p =
ﬂ4 . w?;

En remplacant dans la relation (15.1), il vient :
[[Al(OH)4]"1p w3 = [[Al(OH)4]"1p

K, =
’ ﬁ4 . w}‘; ﬂ4 .0p
Dol - By = [LAIOH)4I ]
Ks .p
soit : Bs=4,0.1033 et log B4 = 33,6.

Séparation de cations
métalliques par précipitation
de sulfures

Notons M2* les cations métalliques ; il y aura précipité si les
concentrations apportées en M2* et en S*~ vérifient :
[M**].[S7] = Ky
K
soit : [$*] =—. (a)
¢
La concentration en sulfure d’hydrogeéne étant maintenant
constante, [S*7] s’exprime simplement en fonction de Ka 1,
Ko, ¢ et h = [H30™7].

29 12
En effet : KA]-KA2=u'
[HS]

o . _ Ka1Kap.[HyS] _ Kai-Kna.c
dou: (57 = ALKl KB
En reportant la relation (a) dans la relation (b), il vient :

n? ¢’
d’ou : W< Kar-Knp.c.c :
KS
K K —1 . "N o_ K
soit : pH;p Al + pKap —log (c.c”) PK; ©

2

Numériquement, le sulfure métallique MS, de produit de
solubilité K, précipite si :

pH>13—%pKS;

soit : *pour MnS, si pH = 8,2 ;
e pour FeS, si pH=44;
* pour CoS, si pH = 2.8.

Le document ci-dessous résume les résultats obtenus :

PP MnS
CoS précipite T

0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 PH
FeS précipite
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Equilibres
d’oxydoréduction

RAPPELS DE COURS

D REACTION D'OXYDOREDUCTION

» Une réaction d’oxydoréduction est une réaction au cours de laquelle des électrons sont
échangés entre un réducteur et un oxydant.

» Un réducteur est une espece atomique, moléculaire ou ionique susceptible de céder un ou
plusieurs électrons.

» Un oxydant est une espece atomique, moléculaire ou ionique, susceptible de capter un ou
plusieurs électrons.

« Une réduction correspond a un gain d’électrons alors qu’une oxydation correspond a une perte
d’électrons.

» NOMBRE D'OXYDATION

Le degré d’oxydation ou nombre d’oxydation, souvent noté n.o., permet de déterminer 1’état
d’oxydation d’un élément. C’est un nombre entier algébrique noté en chiffres romains qui se
détermine a 1’aide des quelques regles rappelées ci-dessous :

e le n.o. d’un élément dans un ion monoatomique est égal a son nombre algébrique de charge
électrique ;

« dans un édifice polyatomique, on attribue arbitrairement les électrons des doublets qui lient

deux éléments de 1’édifice a celui de plus grande électronégativité, notée y. Le n.o. de ces
éléments est €gal au nombre de charge qui leur est ainsi fictivement attribué (voir chapitre 6) ;

» d’apres la conservation de la charge, dans un édifice polyatomique du type (A}CIA%QA,%)Z :
2(x; X n.0.(A%) = z.
Ainsi, pour Cry03 : 2 n.0.(Cr) + 7 n.0.(0) = II.

e Dans la plupart des composés oxygénés, 1’oxygene, divalent, est lié a des éléments moins
électronégatifs que lui et n.o.(O) = —II.
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Chapitre 4 - EQUILIBRES D'OXYDOREDUCTION

Des exceptions sont a noter pour :
— les peroxydes dans lesquels existe une liaison O — O, ou n.0.(0) =—1;
—le difluorure d’oxygene OF; dans lequel n.o.(O) = +I1, car y(F) > x(O).

* Dans la plupart des composés hydrogénés, I’ hydrogene, monovalent, est li€ a des éléments plus
électronégatifs que lui et n.o.(H) = +1.

Des exceptions pour les hydrures métalliques dans lesquels n.o.(H) = —1, car y(H) > y(M).
» Lorsqu’un élément est oxydé, son nombre d’oxydation croit ; il diminue lorsque 1’élément est
réduit.
» Une réaction chimique au cours de laquelle le nombre d’oxydation d’au moins un élément
varie est une réaction rédox.
La variation du nombre d’oxydation de chaque élément concerné correspond au nombre
d’électrons échangés (application a I’ équilibrage des demi-équations électroniques) :
An.o. positif < An.o. électrons perdus
An.o. négatif < |An.o.| électrons gagnés.

La somme des variations des n.o. des éléments concernés affectés de leurs nombres stoechiomé-
triques est nulle (application a I’ équilibrage des équations des réactions rédox).

D PILES ELECTROCHIMIQUES

* Une demi-pile est constituée par I’oxydant et le réducteur conjugués d’un couple rédox et un
électrolyte en contact avec un conducteur.

Le conducteur assurant la jonction avec le milieu extérieur est appelé électrode.

Une électrode siege d’une oxydation est une anode.

Une électrode siege d’une réduction est une cathode.

 Une cellule électrochimique est constituée par deux demi-piles reliées par une jonction électro-
lytique (paroi poreuse ou solution gélifiée d’électrolyte).

Le terme « pile » désigne une cellule électrochimique fonctionnant en générateur. Le document 1
représente la pile réalisée a partir des deux couples Zn%*/Zn et Cu?*/Cu :

au pole ©: au pole ®:
oxydation réduction
Zn = 7Zn2+ 2e” Cu2t+2¢"=Cu
N\ /
Zn(s) = N ) Cu(s)
_ \ — so%_ \
- 702+
- @ Cut
— | Zne) | = Cus)
_ ) \_ J
7Zn2*(aq) + SO?{(aq) —_— L Cu2*+@aq)+ SO%zaq)
Doc. 1.
Cette pile a pour schéma conventionnel :
Zn(s) | Zn**(aq) i Cu?*(aq) | Cu(s)
S frontiere jonction frontiere @
métal-solution électrolytique solution-métal
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EQUILIBRES D'OXYDOREDUCTION - Chapitre 4

D FORMULE DE NERNST - APPLICATIONS

* Soit un couple rédox dont la demi-équation d’oxydoréduction ou demi-équation électronique
s’écrit :

o Ox + ne” + p H3O' = BRed
Ce couple est caractérisé par un potentiel d’oxydoréduction, noté E(Ox / Red), dont la valeur est
donnée par la formule de Nernst :

- g0 RT | ([ (a(0x))® (a(H307))’
E(Ox /Red) = E%(Ox / Red) + v ln( Y. )(1)

expression dans laquelle :

« E9(Ox / Red) est le potentiel standard d’oxydoréduction du couple considéré a la température T ;
* R est la constante des gaz parfaits : R = 8,314 J.K~!.mol" ! ;

« T est la température exprimée en kelvin (K) ;

* F est la constante de Faraday : F = 96 485 C.mol~ L.

« a(Ox) est Iactivité de I’espece oxydante, a(Red) celle de I’espece réductrice et a(H30™) celle
de I’ion H30™, avec :

— pour le solvant, ici I’eau, a(H,O) = 1,00 ;

— pour un solide X ou un liquide X seul dans sa phase : a(X) = 1,00 ;

— pour un gaz X supposé parfait : a(X) = L)O() avec pY = 1,00 bar ;
p
[X]

— pour un soluté X dilué : a(X) = —5_avec ¥ =1,00 mol.L 1.

c
Par souci de simplification, on n’écrit généralement pas c¥ et p¥ dans les relations de Nernst,
mais alors [X] s’exprime en mol.L-!et p(X) en bar.

A 25 °C, on prendra souvent % In(10) = 0,059 V, ou méme 0,060 V, mais attention aux chiffres
significatifs lors des calculs !

e L’électrode choisie pour référence est 1’électrode standard a hydrogene, qui met en jeu le
couple H30*/H,. A toute température : E0 (H30*/H,) = 0 V.

 Les domaines de prédominance, ou d’existence selon le cas, des especes Ox et Red se dédui-
sent de cette expression. On peut distinguer différentes situations (cf. tableau, page suivante).

» Lorsqu’on met en présence les constituants de deux couples rédox, la réaction naturelle qui se
produit est la réaction de 1’oxydant le plus fort, correspondant au potentiel rédox le plus élevé,
sur le réducteur le plus fort, correspondant au potentiel rédox le plus faible (regle dite du
gamma 7}) : la réaction se poursuit tant que les deux potentiels sont différents ou que 1’un des
réactifs n’a pas été totalement consommé (doc. 2).

Soit un couple Ox; / Red;, de potentiel d’oxydoréduction E, et un couple Ox; / Red,, de poten-
tiel d’oxydoréduction E,, susceptibles de réagir1 selon 1’équation :

ny Oxp + np Red; <2— ny Redy + np Ox;

*Si Ey > E, laréaction a lieu dans le sens 1 ou sens direct.

*Si £y < Ej, laréaction a lieu dans le sens 2 ou sens inverse. E(Y)
* Si Ep = E, le systeme est en équilibre et n’évolue pas. Ox; +1E,
Red2
OXI
__E]
Doc. 2. Regle du 7y : avec Ey > Eq la réaction naturelle correspond a : Red
np Oxp + ny Red; = ny Red, + np Oxy e
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Chapitre 4 - EQUILIBRES D'OXYDOREDUCTION

I’une des especes I’une des especes
les deux especes Ox et Red sont en solution est en solution, est en solution,
I’autre est solide I’autre est gazeuse
2 - 2
Fe3+ / Fe2t C23r207 / Cr3* Fe“* / Fe (s) Cl, (g)/ Cl

Fe3* + e-=Fe?* | (07 +14H;0"+6¢ | Fe** +2e =Fe(s) |Clh(g)+2e =2CI”
=2 Cr3* + 21 H,0

E=E'+ E=E%+ E=E"+ E=E0+
2—1714
[Fe3*] ) ( [CryO7 Jh ) 2 (P(Clz) )
0,06 log ( (Fo?*] 0,01 log (Co2 0,03 log [Fe~"] 0,03 log [CI ]2

La frontiere dépend
des concentrations

La frontiere des especes, des N . La frontiere dépend
. . . . |La frontiere dépend de _
correspond toujours | conventions choisies . .| de p(Clp) et de [CI7]
5 EO . la concentration limite . .
a EY, car pour les concentrations| ., o imposées
341 a2t N fixée pour Fe-" : ¢ . c
[Fe ] = [Fe<*] sur la frontiere dans 1’énoncé
(bien lire I’ énoncé !)
et du pH
E E E E
3+ 2- 2
Fe Cr,07 Fe Cly(e) + 0,03 log (p_C_12 2)
EO EY+ 0,0310g ¢ [CI]
Fe2+ Cr3+ Fe Cl-

» Dans un systeme en équilibre, tous les couples Ox / Red présents ont le méme potentiel E.
Cette propriété est utilisée pour :

1) déterminer la constante d’ équilibre d’ une réaction rédox :
_ (a(0x1)gg)"? (a(Reda)gg)"!
(a(Red))gq)"2 (a(Ox))gg)"!

ny Oxp + np Red; = n; Red, + ny Oxy,

en écrivant que :

Ox1)s 0Ox5)«
Eléq — E(l) + 0,059 log( a( Xl)eq ): E2éq _ Eg i 0,059 lo ( a( X2)eq )
ny a(Redl)éq ny a(Redz)éq
il vient : ”1”2(Eg _ E(l))
K0=10" 0059 . 2
Attention ! siny =ny=n: n(E9 - E9)

Ox, + Red; =Redy + Ox; et K%=10" 0059

Si I’écart des potentiels rédox E(z) - E(l) est supérieur a 0,25 V, la réaction est quantitative ;
2) déterminer le potentiel standard d’un couple rédox a partir d’ autres potentiels connus :
A+nie =B; E(l);
0
B+nme =C; Ej;
A+(ni+m)e =C; Eg;
ni E(l) + ny E(Z)

en écrivant que (n) + np) E3eq = ny Ej¢q + na Engq il vient E)= oS
1+

* Le pouvoir oxydant d’un couple Ox / Red peut dépendre du pH :
o Ox + ne” + p H30* = BRed + ¢ H,O
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E=p04 006 10 ((a(Ox))“.hP>

n (a(Red))P
o
_p0_ 006 xp 006, ( (a(0x)) )
n n (a(Red))P
EO0=F0_ (LIPS pH est appelé potentiel standard apparent en fonction du pH.

n
* Le pouvoir oxydant du couple Ox / Red diminue si I’espece oxydante participe a des réactions
de précipitation ou de complexation ; il augmente si c’est le réducteur qui participe a de telles
réactions.

D DOSAGES D'OXYDOREDUCTION

» Doser une espece en solution, c¢’est déterminer sa concentration dans cette solution.
La réaction utilisée pour un tel dosage doit étre unique, rapide et quantitative :
NRed; OX2 + nox, Red = nReq; Reds + nox, Ox

« A I’équivalence, les réactifs ont été mélangés dans les proportions steechiométriques, ¢’est-a-
dire que la quantité d’électrons que peut capter 1’oxydant est alors égale a la quantité d’électrons
que peut céder le réducteur :

nOx2C0x2V0x2 = nRedICRedlvRed1~ (3)
» Le dosage peut étre :
— colorimétrique : 1’équivalence est alors repérée par le changement de teinte du mélange réac-
tionnel si un des réactifs est coloré ou le changement de teinte d’un indicateur coloré rédox dont
le potentiel rédox se situe au voisinage du potentiel rédox des couples du mélange réactionnel a
I’équivalence ;
— potentiométrique : on mesure la différence de potentiel existant entre une électrode de
mesure (€lectrode de platine donnant le potentiel des couples présents en solution par exemple)
et une électrode de référence (€lectrode au calomel saturé) (doc. 3 et 4). L’évolution du poten-
tiel des couples en solution lors du dosage permet de déterminer 1’équivalence, les potentiels
rédox standard de certains couples rédox pourront alors se déduire des tracés effectués.

solution de Ce**

téte
isolante fil
de platine

9

bouchon

'=9 T électrode u

[ de platine
Loriﬁce de

remplissage

el,egtrode de N
référence du tube de
protection
solutlgn solution corps
de Fe A saturée
de KCI
£20
,,,,, | mercure (Hg)
— % calomel
® R | 3 O (Hg,Cly) bouchon
on E E cristaux | . pnr)euxl
|:| off O de KCI Jmpregne
Oy % de KCl saturé
[ |
pastille poreuse
Doc. 3. Dispositif utilisé pour le dosage des Doc. 4. Schéma d’une électrode au calomel
ions Fe2* par les ions Ce**. saturé.
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y
n Réactions rédox en milieu acide

Equilibrer les équations des réactions, qui se produisent en
milieu acide, proposées ci-dessous :

a) HBrO + Br~ =Bn,
b) Cry05 + I =0t + I3
¢) [0z + H,O, =13+0,
@@ Conseils
Equilibrer une équation revient 2 ajuster ses nombres
steechiométriques.

« Rechercher le n.o. des éléments mis en jeu.

« Assurer la conservation des éléments autres que H
et O, puis déterminer les coefficients stoechiomé-
triques de maniére que la somme de variations des
n.o. des éléments mis en jeu, affectés de leurs coeffi-
cients, soit nulle.

« Assurer la conservation de la charge globale a
’aide d’ions H30% (milieu acide).

* Assurer la conservation des éléments hydrogene et
oxygene a I’aide de molécules H,O.

a Réactions rédox
en milieu basique

Equilibrer les équations des réactions, qui se produisent en
milieu basique, proposées ci-dessous :

a) BrO3 + F, = BrOz +F

b) MnOj + MnO, = MnO%

¢)b + H)AsO3 = I"+HAsOz
@@ Conseils

* Opérer comme pour l’exercice 3 en assurant la
conservation de la charge a I’aide d’ions HO™ (milieu
basique). On peut aussi équilibrer avec H30™ et H,O,
puis éliminer les ions H30™ en ajoutant autant d’ions
HO™ qu’il y a d’ions H3O et tenir compte de la réac-
tion acido-basique H3;O* + HO™ = 2 H,0.

B Potentiel d'électrode

1 = Ecrire les demi-équations électroniques en solution
aqueuse relatives aux couples proposés ci-dessous :

y
a) Hg,Cly (s)/Hg (€) ; b) SO37/S0; (2) ;
¢) COy (g)/HyCy0y4 5 d) AgCl (s)/Ag (s) ;
e) HCIO/CI ; f) S,077/S,05 :
g) NO3/Ny04 (g) 5 h) [Ag(CN), ]~/ Ag (s).

2 m Ecrire les relations de Nernst correspondantes.

3 = En déduire le potentiel que prend, par rapport a une
électrode a hydrogene, une électrode :

a) d’argent dans une solution saturée de chlorure d’argent ;

b) de platine dans unezsolution contenant du thiosulfate de
sodium (2 Na* + $,03 ) a 0,0220 mol.L~ ! et du tétrathio-
nate de sodium (2 Na* + S40% ) 24 0,010 mol.L~ L.

¢) d’argent dans une solution de dicyanoargentate (I) de
sodium 2 0,010 mol.L~! et de cyanure de potassium a
0,10 mol. L1

d) de platine dans une solution d’acide oxalique HyC,O4 a
0,030 mol.L~! dont le pH est égal a zéro et dans laquelle
barbote du dioxyde de carbone sous une pression de
0,60 bar ;

e) de platine dans une solution de sulfate de sodium a
0,05 mol.L~! dont le pH est égal a zéro et dans laquelle
barbote du dioxyde de soufre sous la pression de 0,25 bar.

Données :

EO(AgCl(s)/Ag(s)) = 0,221 V ;
E%(SO5/S0x(2)) = 0,17V ;
E%(CO5(g)/HyCy04) =— 0,49 V ;
E%(S40%7/5,0%) = 0,08 V ;
E%[Ag(CN)y]/Ag(s)) == 0,38 V ;

PK(AgCl) = 9,7 ; pKA(HyCr04/HC,03) = 1,2.
On prendra % In (X) = 0,059 log (X).

@@ Conseils

1) Utiliser la variation du n.o. de 1’élément mis en jeu
pour déterminer le nombre d’électrons échangés.

2) Vérifier 1’état physique des especes intervenant.
Ne pas oublier les éventuels coefficients stoechiomé-
triques, ainsi que les especes autres que Ox et Red
qui apparaissent dans la demi-équation électronique.
3) a) Utiliser le fait que la solution est saturée en
chlorure d’argent.
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n Réactions rédox

Ajuster les nombres stecechiométriques des équations des
réactions suivantes, réalisées en milieu acide et déterminer
les constantes d’équilibre de chacune de ces réactions.

o) MnOz + H,CO, = Mn?* + COx(g)
B) [Hg(SCN)4]?~ + Fe?* = Hgy(SCN), (s) + [Fe(SCN)]>*

y) BrO3 + Pt(s) = Br, + Pt2*
) CI” + P2+ = HOCI + Pt(s)
Données :

E%([Hg(SCN)4]*/Hga(SCN)y(s)) = 0,238 V ;
E%(MnOz/Mn?*) = 1,51 V ; E%(CO,(g)/H,CO») = 0,25 V ;
E%([Fe(SCN)|2*/Fe?+) = 0,59 V ; EO(BrO3/Bry) = 1,52 V ;
EOPt2*/Pt(s)) = 1,20 V ; ES(HOCI/CI") = 1,50 V.

@@ Conseils

« Ecrire et utiliser les demi-équations électroniques
en utilisant la variation du n.o. de I’élément mis en
jeu pour déterminer le nombre d’électrons échangés.
» Déduire de I’équation 1’expression de la constante
d’équilibre. Pour les relations de Nernst, revoir le
conseil de I’exercice 3 a la question 2) Utiliser I’éga-
lit¢ des potentiels rédox de tous les couples rédox
présents a 1’équilibre.

B Oxydation du plomb

A V| = 100 mL d’une solution de nitrate d’argent de
concentration ¢ = 5,0.1002mol.L"!, on ajoute une masse
m de plomb.

1 = Tracer les diagrammes de prédominance, ou d’exis-
tence, des espéces relatives a ces couples en prenant
comme concentrations limites ¢; pour le couple relatif a

I’argent et % pour le couple relatif au plomb.

2 = Ecrire I’équation de la réaction qui se produit et déter-
miner sa constante de réaction.

3* = Déterminer la composition finale de la solution, ainsi
que le potentiel, par rapport a 1’électrode standard a hydro-
gene, d’une électrode d’argent plongeant dans la solution si
la masse m de plomb introduite vaut :

aym=120g;b)ym=041g.

Données :

E9PbZ*/Pb) =— 0,13 V ; E%Ag*/Ag) = 0,80 V ;
M(Pb) =207,2 g.mol 1.
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@@ Conseils

1) Ecrire les demi-équations électroniques.

Donner la relation de Nernst et calculer la valeur cor-
respondante dans les conditions proposées.

En déduire le domaine d’existence de chacun des
métaux.

2) Déduire de I’équation 1’expression de la constante
d’équilibre.

Utiliser 1’égalité des potentiels rédox de tous les cou-
ples rédox présents a I’équilibre.

3) Etudier la quantitativité éventuelle de la réaction.
Déterminer la nature du réactif limitant et en déduire la
composition du systeme final.

Utiliser la relation de Nernst sans oublier de repasser
des quantités de matiere aux concentrations.

B Degrés d’oxydation
de I'uranium
D’aprés Mines de Paris MP, 2000.

On donne ci-dessous les potentiels rédox standard (a
pH = 0 et a 25 °C) des principaux couples de 1’uranium.
Les indices (s) et (aq) désignent respectivement les espe-
ces en phase solide et en solution aqueuse.

U*(aq)/ | U*(aq)/ | UO,*(aq)/|UO, > (aq),

Couple rédox
P US) | UM*ag) | U(ag) | UOs*(aq)

E%V) - 1,80 -0,63 + 0,60 + 0,05

On prendra (RTIn(10))/F = 0,060 V a 298 K.

1 = Donner le degré (ou nombre) d’oxydation de 1’ura-
nium dans chacune des especes indiquées.

2 m Calculer le potentiel rédox standard du couple

UH(aq)/U(s).

3 = En milieu acide, UO,"(aq) subit une dismutation.
Ecrire les demi-équations d’oxydoréduction et 1’équation
de la réaction de dismutation. Définir, puis calculer la
constante de la réaction de dismutation.

@@ Conseils

1) L’oxygene est plus électronégatif que I’uranium.
Revoir, si nécessaire, les Rappels de cours sur le
nombre d’oxydation.

2) Ecrire la demi-équation d’oxydoréduction et en
déduire la relation de Nernst en tenant compte de
I’état physique des especes mises en jeu.

3) Dans une réaction de dismutation, le réactif est
une espéce amphotere qui réagit en tant qu’oxydant
et en tant que réducteur. Utiliser les différents degrés
d’oxydation de 1’uranium pour trouver son réducteur
conjugué et son oxydant conjugué.
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B Médiamutation

1 = Etablir I’expression du potentiel rédox des couples
103/1; et I/I” en fonction du pH en prenant les concentra-
tions des especes considérées égales 4 0,10 mol.L~! et
calculer ces potentiels a pH = 0 et pH = 10,0.

2 m Tracer un diagramme de prédominance, a pH = 0, et
pH = 10, des especes relatives aux couples rédox 103/, et
I,/ en prenant les concentrations des especes considérées
égales 2 0,10 mol.L~! a la frontire. Que peut-on en
déduire quant a la stabilité du diiode a ces pH ?

3 = On dispose d’un volume V = 100 mL d’une solution de
pH = 10 contenant ; = 1,0. 10~ % mol d’iodate de sodium
(Na*t + I03) et ny = 0,020 mol d’iodure de potassium
(Kt +T).

Que va-t-il se passer si on acidifie la solution ?

4* = Quelle concentration maximale en diiode peut-on
ainsi obtenir, si on considere que cette addition n’entraine
pas de variation du volume de la solution ?

Quel est alors le pH de la solution ?

Quelle est la quantité d’acide fort qu’il faut ajouter a cette
solution pour obtenir 90 % de cette concentration maxi-
male ?

Données :
EY103 / Iy (aq)) = 1,19 V 5 E%(I; (ag)/I") = 0,62 V.

@@ Conseils

1) Ecrire les demi-équations électroniques et les rela-
tions de Nernst correspondantes.

2) Des especes de domaine de prédominance
disjoints ne peuvent coexister en tant qu’especes
majoritaires.

3) Déduire la réaction qui se produit de la nature de
I’espece iodée stable en milieu acide.

4) Déterminer la constante de la réaction.
Déterminer la nature du réactif limitant et la concen-
tration maximale en diiode cp,¢ du systeme final.
En déduire 1’avancement volumique de la réaction
correspondant a [I] = 0,90 c¢pax, la concentration en
ions hydronium correspondante et le pH final.
Déduire de la steechiométrie de la réaction, des pH
initial et final et de I’avancement volumique de la
réaction la quantité d’acide fort alors ajoutée.

B Pile

On considere la pile schématisée par :
Cu | Cu®* (¢) | Fe?* (¢), Fe?* (¢) | Pt
Vi Vs
avec ¢ = 0,10 mol.L~! ; V| et V, étant les volumes des
solutions de chacun des compartiments.

1 = Déterminer le potentiel d’électrode de chacune des
électrodes ; en déduire la polarité de la pile et sa f.é.m.
initiale.

2 m Ecrire I’équation de la réaction de fonctionnement de

cette pile et calculer la constante de réaction correspon-
dante.

3 = Une solution de nitrate d’ammonium assure la jonc-
tion électrique entre les deux demi-piles.

Analyser les déplacements des porteurs de charges a 1’in-
térieur de la pile, sous oublier le pont, au cours de son
fonctionnement.

4* = Les métaux étant présents en net exces 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 :

a)V;=V,=250mL;b) V; =25,0mL et V, = 10,0 mL.

Données :
E%(Cu*/Cu) = 0,34 V ; EO(Fe3*/Fe?t) = 0,77 V.

@@ Conseils

1) Ecrire les demi-équations électroniques et les rela-
tions de Nernst correspondantes ; calculer les poten-
tiels rédox dans ces conditions. Faire un schéma de la
pile.

2) Déduire de la polarité de la pile le sens du courant
a I’extérieur de la pile, les réactions aux électrodes et
donc la réaction de fonctionnement.

3) Déduire, de I’équation de la réaction rédox qui a
lieu, I’expression de la constante d’équilibre. Utiliser
I’égalité des potentiels rédox de tous les couples
rédox présents a 1’équilibre.

4) La pile cesse de débiter lorsque sa f.é.m. s’annule,
c’est-a-dire lorsque le systeme électrochimique est en
équilibre.

Utiliser la quantitativité éventuelle de la réaction.
Travailler en concentrations lorsque les volumes des
solutions des deux demi-piles sont égaux, mais en
quantités de maniere lorsqu’ils sont différents et
déterminer la composition des demi-piles a I’équili-
bre final.

A I'aide d’une demi-équation électronique, relier la
quantité d’électrons échangés a la variation de la
quantité de réactif limitant.

n Pile de concentration
D’apreés e3a PC, 2001.
Le systeme réactionnel est une pile électrochimique

utilisant le couple Fe3*/FeZ*, schématisée sur la figure
ci-dessous :
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Pt Pt

becher A :
[Fe’*] =0,20 mol.L-!
[Fe**] =0,10 mol.L~!

becher B :
[Fe**] =0,10 mol.L-!
[Fe**] =0,20 mol.L~!

Dans le becher A, on a initialement 50 mL d’une solution
4 0,10 mol.L-! de sulfate ferreux, Fe2t + SOE(, et
0,20 mol.L~! de chlorure ferrique, Fe3* + 3 CI-, totale-
ment dissous.

Dans le becher B, on a initialement 50 mL d’une solution
2 0,20 mol.L~! de sulfate ferreux, Fe?* + SO%{, et
0,10 mol.L~! de chlorure ferrique, Fe3* + 3 CI, totale-
ment dissous.

On utilise des électrodes de platine et un pont salin au
chlorure de sodium KCI. R est une grande résistance.
Dans la relation de Nernst, on prendra
RTIn(10)/F = 0,059 V. A titre indicatif, le potentiel d’élec-
trode standard du couple Fe3t/Fet est E0 = 0,77 V.

1 = Déterminer la différence de potentiel V4 — Vp initiale
dans cette pile. Dans quel sens les électrons circulent-ils ?

2 = En notant avec un indice A ou B les especes physi-
quement situées dans le becher correspondant (par exem-
ple Feifpour les Fe3* du becher A), écrire 1’équation tra-
duisant le fonctionnement de la pile. Quelle est sa cons-
tante d’équilibre ?

3 = Déterminer les concentrations finales en Fe3* et Fe2t
a I’équilibre.

@@ Conseils

A. 1) Cf. exercice 8.

3) Ecrire 1’équation de la réaction de fonctionnement
en distinguant par des indices les especes des deux
demi-piles.

La pile cesse de débiter lorsque sa f.é.m. s’annule,
c’est-a-dire lorsque le systeme électrochimique est en
équilibre. Travailler en concentrations puisque les
volumes des solutions des deux demi-piles sont
égaux. Déterminer la composition des demi-piles a
I’équilibre final en distinguant a I’aide des indices A
et B les concentrations des especes dans les deux
demi-piles apres avoir déterminé I’avancement volu-
mique de la réaction a I’équilibre.

m Pile a combustible

D’aprés Concours Mines d’Ales, 2001.

L’extraction du pétrole s’accompagne de la libération de
méthane ; I’exploitation terrestre permet la récupération de
ce gaz et son acheminement par gazoduc, ce qui n’est pas
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possible a partir d’une plate-forme d’exploitation off-
shore. Aujourd’hui, le méthane ainsi libéré s’échappe dans
I’atmosphere. Pour diminuer le rejet de ce gaz qui contri-
bue a l’effet de serre, les pétroliers envisagent de le
recueillir pour le transformer en méthanol, plus facile a
transporter. Le méthanol peut étre ensuite utilisé en
synthése organique ; il peut aussi servir de combustible
thermique, ou encore alimenter une pile d’oxydoréduction.

Données :

e = charge élémentaire = 1,6. 10719 C ; constante d’Avogadro
Na =6,02.103 mol~ ! ; RTIn(10)/F = 0,060 V ; produit
ionique de I’eau : K, =1,0.10~ 14,

CO%_/CH30H, potentiel standard 2 pH=0: £%, =0,18 V ;
H,0,/H,0, potentiel standard apH =0: E% = 1,78 V ;
05 (2)/H,0,, potentiel standard 2 pH =0 : E%3 = 0,68 V.

1 = Le fonctionnement de la pile envisagée suppose
I’oxydation du méthanol en ion carbonate. Ecrire la demi-
équation rédox correspondante et calculer la masse de
méthanol oxydée par heure pour un courant de 1,0 A.

Compte tenu des objectifs écologiques annoncés, pour-
quoi faudra-t-il effectuer la réaction en milieu basique ?

2 = On réalise une pile utilisant des électrodes de platine,
les combustibles étant le méthanol et le peroxyde
d’hydrogene H,O, (eau oxygénée) ; faire un schéma de
principe de la pile. On placera, en justifiant : anode,
cathode, pdles « plus » et « moins ».

3 m Ecrire les demi-équations rédox mises en jeu dans cette
pile, ainsi que les potentiels de Nersnt correspondants.

4 wm Ecrire 1’équation de fonctionnement de la pile, en
milieu basique ; se fera-t-elle d’autant mieux que le milieu
sera plus ou moins basique ?

Calculer la valeur de sa constante d’équilibre.

@@ Conseils

1) Utiliser la demi-équation d’oxydoréduction et
relier la quantité d’électrons échangés a :

1. I’avancement de la réaction ;

2. la quantité d’électricité mise en jeu Q = [.At

Pour simplifier la résolution du probleme, on écrira
les demi-équations d’oxydoréduction en milieu
acide.

2) Revoir, si nécessaire, le fonctionnement d’une pile
dans les Rappels de cours.

3) Revoir, si nécessaire, 1’exercice 3.

4) Revoir, si nécessaire, les Rappels de cours.
Prendre en compte la basicité du milieu et utiliser le
produit ionique de I’eau.
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&I Formation d'un complexe

On considere la pile schématisée par :
Pt | Fe* (), Fe* (c) | Fe?* (¢), Fe3* (¢) | Pt
Vi Va
avec ¢ = 0,010 mol. L~ ! et Vi =V,=50,0 mL.

On ajoute une quantit¢ n = 5,00 mmol de fluorure
de sodium dans le compartiment (1) de cette pile et on
mesure une f.€.m. €=0,66 V.

1 = Quelle est la polarité de la pile ainsi réalisée ?

2* m Déterminer la constante de formation globale de
I’ion complexe tétrafluoroferrate (IIT) [FeF4]™.

3* m Déterminer EO([FeF4]/Fe?*) ; conclure.

Donnée :
EO(Fe3+/Fe?*) = 0,77 V.

@@ Conseils

1) Déduire de la réaction de complexation qui a lieu
dans la demi-pile (D) une relation d’ordre sur les
concentrations en ions fer (II) et (III).

2) Exprimer la f.€.m. de cette pile en fonction de la
concentration (inconnue) en ions fer (III) dans la
demi-pile (D).

En déduire [Fe3*],.

Faire un tableau d’avancement.

3) Exprimer la relation de Nernst pour Fe3*/Fe?* et
[FeF4]/Fe?*, et procéder par identification en
faisant apparaitre 3.

m Détermination

d'un produit de solubilité
D’apreés Concours Centrale M et Mines d’ Albi, Alés.

On réalise la pile ci-dessous.

Deux électrodes d’argent plongent dans deux bechers et
sont reliées par un millivoltmetre. Entre les deux bechers
se trouve un pont salin contenant une solution gélifiée de
nitrate d’ammonium.

Dans le becher 1, on introduit 25 mL de chlorure de potas-
sium de concentration ¢ = 5,0.10~3 mol.L! plus une
goutte de solution trés diluée de nitrate d’argent : on
observe un léger trouble blanchatre.

Dans le becher 2, on introduit 25 mL de nitrate d’argent de
concentration ¢ = 5,0. 1072 mol. L=,

La tension lue sur le millivoltmetre est 298 mV. La tem-
pérature des solutions est 25 °C.

pont salin

(V)
>/

Ag Ag

becher 1 becher 2

1 = Exprimer le potentiel d’oxydoréduction d’une élec-
trode d’argent plongeant dans une solution contenant des
ions argent (I) a la concentration c.

2 = Quel est le role du pont salin dans la pile ?

3 = Donner la représentation conventionnelle de cette
pile.

4 = Calculer la valeur du produit de solubilité du chlorure
d’argent a 25 °C.

5 = Déterminer E9(AgCl/Ag) ; conclure.

Donnée :
E%Ag*/Ag) = 0,80 V.

@@ Conseils

1) Utiliser la relation de Nernst.

3) Déterminer la nature du trouble blanchatre
observé.

En déduire une relation d’ordre entre les concen-
trations en ions dans les deux demi-piles, puis la
polarité de la pile.

4) Donner I’expression de la f.é.m. de la pile en fonc-
tion de [Ag*], et [CI7];.

Vu la tres faible quantité d’ions Ag* ajoutés dans la
demi-pile (D, [CI7; = [CI]; ini

5) Ecrire la relation de Nernst pour Agt/Ag et
AgCl/Ag ; procéder alors par identification en faisant
apparaitre pK (AgCl).

m Dosage indirect

d’une eau de chlore

On considere qu’une eau de chlore est équivalente a une
solution contenant uniquement ¢; mole de dichlore dissous
par litre de solution. On désire doser cette eau de chlore par
iodométrie. On fait réagir une solution d’iodure de potas-
sium en exces sur un volume V = 1,00 mL d’eau de chlore
de concentration ¢y, préalablement étendue d’eau.

La solution ainsi obtenue est dosée par une solution S de
thiosulfate de sodium a ¢ = 0,030 mol. L~ L.

1 = Ecrire 1’équation de la réaction rédox du dichlore
dissous avec les ions iodure en exces.
Quelle couleur prend la solution ?
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2 m Ecrire I’équation de la réaction de titrage par les ions
thiosulfate.

3 = Sachant que Vg = 7,4 mL de solution S sont nécessai-
res pour obtenir la décoloration, déterminer c;.

4 = Sachant que 1°Ch (degré chlorométrique) correspond
a une solution réalisée en dissolvant 1,00 L de dichlore
gazeux (dans des conditions telles que le volume molaire
des gaz Vi, = 22,4 L.mol™ 1) dans 1,00 L de solution,
exprimer le titre de cette eau de chlore en degré chloro-
métrique.

Données :

EO(Cly(gaz)/CI") = 1,36 V ; E%(Cly(aq)/CI") = 1,40 V ;
EXI3/1) = 0,54 V ; E%S4,0%75,037) = 0,09 V.

L’eau de chlore est une solution aqueuse de dichlore.

@@ Conseils

1) et 2) Déduire le sens de la réaction rédox des
potentiels rédox standard des couples rédox en pré-
sence et utiliser I’équation correspondante.

3) A I’équivalence du dosage, les réactifs ont été
mélangés dans les proportions steechiométriques.
Déduire de la steechiométrie de la réaction du 1), les
relations entre les variations des concentrations des
especes intervenant et la quantité initiale de dichlore
(ions iodure en exces).

m Dosage d'exceés

1 = On préleve V = 5,00 mL de solution commerciale S de
formol (solution aqueuse de méthanal) de concentration ¢
qu’on étend a 1,000 L ; soit S; la solution obtenue de
concentration cy.

Etablir la relation existant entre ¢ et c;.

2= On préleve dans un erlenmeyer de 250 mL,
Vo = 20,00 mL d’une solution de diiode de concentration
o =15,00.103 mol.L~! dans de I’iodure de potassium en
exces (on considere, pour simplifier, que la solution de
diiode dans I’iodure de potassium contient I, dissous, noté
Ip4) : la solution est brune.

On ajoute 20 mL de solution d’hydroxyde de sodium a
2,5mol.L~! : la solution devient incolore.

Donner 1’équation de la réaction expliquant la décolora-
tion de la solution en milieu basique.

Quelle est alors I’espece présente susceptible d’oxyder le
formol ? Justifier.

3 = On ajoute alors V; = 10,00 mL de solution S a doser,
on bouche, on agite et on laisse reposer 15 min a I’obscu-
rité : la solution reste incolore.

Pourquoi laisse-t-on reposer la solution ?

Donner 1’équation de la réaction d’oxydation du formol en
milieu basique.
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4 = Au bout des 15 minutes, on ajoute 20 mL d’une solu-
tion d’acide sulfurique & environ 3 mol.L~! : la solution
est alors acide et redevient brune.

Etablir I’équation de cette régénération du diiode en exces
en milieu acide.

5 = On dose alors le diiode par une solution de thiosulfate
de sodium de concentration ¢y = 0,0100 mol.L~!
en ajoutant du thiodene ou de ’empois d’amidon quand
la solution devient jaune trés pale : soit V, = 6,50 mL
le volume de solution de thiosulfate de sodium versé a
I’équivalence.

Quel est le role du thiodene, ou de I’empois d’amidon,
dans le repérage de 1’équivalence ?

Ecrire 1’équation de la réaction de dosage.

6* m A partir des équations des diverses réactions mises
en jeu, établir la relation permettant d’obtenir ¢, puis c.
Déterminer c.

Données :

E%Ipg/1) = 0,62V ;

EY(103/1M) =026 VapH=14,0;
EY(103/1,q) = 0,19 VapH = 14,0 ;

E%(S408 )/S205) = 0,09 V ;
EY(HCOO/HCHO) =- 1,08 VapH = 14,0 ;
EY(0y/H,0) = 0,29 V 2 pH = 14.

(EY potentiel standard apparent a pH = 14.)

@@ Conseils

1) Au cours de la dilution, la quantité globale de
méthanal est conservée.

2) Déduire des potentiels rédox fournis, la nature des
especes iodées stables en milieu basique.

4) Déduire des potentiels rédox fournis, la nature des
especes iodées stables en milieu acide.

5) Ecrire, pour chacune des réactions ayant successi-
vement lieu, les relations existant entre les variations
des quantités de leurs réactifs et de leurs produits et
expliciter les relations obtenues en considérant ces
réactions comme totales.

Traduire I’équivalence du dosage réalisé.

‘B Dosage potentiométrique (1)

D’aprés Concours ENS Cachan.

On désire suivre par potentiométrie 1’évolution d’une
solution de chlorure d’étain (II) dans laquelle on ajoute
progressivement du chlorure de fer (III) en milieu tres
acide.

1 = Faire un schéma du montage envisagé. Combien
d’électrodes sont nécessaires ? En préciser la nature et le rdle.

2* m A un volume V{ = 20,0 mL de chlorure d’étain (II)
a ¢o = 0,100 mol.L~!, on ajoute progressivement une
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solution de chlorure de fer (ITT) & ¢ = 0,400 mol.L~1. Soit
V le volume versé.
Donner la valeur numérique de la f.6.m. & de la pile ainsi
constituée pour les valeurs de V suivantes :

5,0 mL, 10,0 mL, 15,0 mL et 20,0 mL,
en justifiant ’emploi des relations utilisées.
Tracer ’allure de € = f(V).

3 = Quelles doivent étre les propriétés d’un indicateur
rédox pour réaliser un dosage colorimétrique ?

Parmi les indicateurs rédox proposés ci-dessous, quel est
celui qui conviendrait pour réaliser colorimétriquement le
dosage ci-dessus ?

indicateur couleurs (Ox, Red) EO(V)
rouge neutre rouge, incolore 0,24
bleu de méthyléne | bleu pale, incolore 0,52
diphénylamine violet, incolore 0,76
acide N- rouge, incolore 0,89
phénylanthranilique
Données :

EO(Fe3+/Fe) = E% =0,77V;
E%(Sn**/Sn?*) = E5 = 0,13 V.
Pour I’électrode au calomel saturé, E ¢ = 0,24 V.

@@ Conseils

1) Déduire des potentiels rédox standard le sens de la
réaction rédox qui a lieu et écrire son équation.

2) Déterminer la constante de cette réaction et véri-
fier qu’elle est bien quantitative.

Déterminer le volume équivalent et faire un bilan en
quantités avant 1I’équivalence, et apres 1’équivalence.
En déduire, dans chaque cas, les concentrations des
deux membres d’un couple et, a I’aide de la relation
de Nernst, exprimer la f.é.m. mesurée.

3) Revoir les Rappels de cours.

m Dosage potentiométrique (2)

On veut doser, en milieu tres acide, V= 10,0 mL de solu-
tion de sulfate de fer (II) de concentration
co=15,00.10"2 mol.L~! par une solution de peroxodisul-
fate de potassium (2 K* + SZO%;_) de méme concentration.
Soit V le volume versé.

1 = Ecrire I’équation de la réaction de dosage.

2 = Faire un schéma du montage envisagé.
Combien d’électrodes sont nécessaires ? En préciser la
nature et le role.

3* m Quel est le volume Vg versé a I’équivalence de ce
dosage ?

Calculer le potentiel des couples en solution a 1’équiva-
lence.

4* m Etablir la relation entre le potentiel £ des couples
présents en solution et le volume V avant et apres 1’équi-
valence. Tracer I’allure de E = f(V) apres avoir déterminé
les volumes V; et V, pour lesquels le potentiel des couples

présents vaut respectivement E(f et Eg.
5 m Parmi les indicateurs rédox proposés ci-dessous, quel

est celui qui conviendrait pour réaliser colorimétriquement
le dosage ci-dessus a 0,05 mL pres ?

indicateur couleurs (Ox, Red) E%V)
diphénylamine violet, incolore 0,76
acide N- ol 0.89
phénylanthranilique fouge, incolore ’
o-phénantroline
f bleu pale, rouge 1,06
erreuse
S-nitro-
o-phénantroline bleu pale, rouge 1,25
ferreuse
Données :

E%Fe3*/Fe2t) = EY = 0,77V ;
E%($,037505) = ES = 2,01 V.

@@ Conseils

1) Déterminer le n.o. des éléments mis en jeu.
Déduire des potentiels rédox standard le sens de la
réaction rédox qui a lieu et écrire son équation.

3) Traduire I’équivalence du dosage.

Déterminer la constante de la réaction et vérifier
qu’elle est quantitative.

En déduire le bilan en quantités du systeme, puis les
concentrations a 1’équilibre correspondant a I’équiva-
lence.

4) Opérer de la méme fagon en limitant le bilan aux
especes qui ne sont pas ultraminoritaires.

5) A Vg — 0,05 mL, I’indicateur coloré doit &tre majo-
ritairement sous sa forme réduite.

A VE + 0,05 mL, I’indicateur coloré doit &tre majori-
tairement sous sa forme oxydée.

m *Propriétés réductrices
de la vitamine C
D’aprés Concours G2E, 2001.

Dans ’organisme humain, la vitamine C intervient du
point de vue physiologique surtout par ses propriétés
réductrices. Elle permet de maintenir a I’état réduit
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certains composés comme, par exemple, ’ion fer (II) de
I’hémoglobine. Elle participe a certaines syntheses
biologiques (du collagene, de 1’adrénaline...). Au cours de
ces réactions, la vitamine C passe de sa forme réduite et
active acide ascorbique, C¢gHgOg, a sa forme oxydée et

inactive, I’acide déshydroascorbique, CgHgOg.

1 = Ecrire ’équation du couple d’oxydoréduction
CHgOg / CcHgOg.

2 = On étudie le titrage potentiométrique d’une solution
de vitamine C par une solution de sulfate de cérium (IV).
Un volume V, = 40,0 mL de solution d’acide ascorbique
de concentration molaire ¢, = 1,00.1002 mol.L~! est
placé dans un becher de 150 mL. On plonge dans cette
solution deux électrodes, une électrode de référence au
calomel (dichlorure de dimercure (I)) et une électrode de
mesure en platine. Ces deux électrodes sont reliées a un
millivoltmetre de haute impédance. Le tout étant placé sur
un agitateur magnétique, on verse progressivement dans la
solution d’acide ascorbique, avec une burette graduée, une
solution de sulfate de cérium (IV), Ce** + 2 SOF, de
concentration molaire ¢ = 4,00.1002 mol.L~ L. Le volu-
me de sulfate de cérium (IV) est noté V.

Calculer la constante d’équilibre K9(298 K) de la réaction
qui se produit entre 1’acide ascorbique et I’ion Ce**(aq).
Conclure sur la validité de ce titrage potentiométrique.
La valeur de la constante d’équilibre est-elle le seul critere
a retenir ? Justifier.

3 = Faire un schéma simplifié de 1’électrode au calomel
qui montre la chaine électrochimique de cette électrode.
Ecrire le potentiel de Nernst de cette électrode et donner la
condition pour laquelle cette électrode peut servir de
référence.

4 = La solution de sulfate de cérium (IV) de concentration
co doit étre préparée dans une solution d’acide sulfurique
environ 2 mol.L~!. Justifier ce mode opératoire en utili-
sant les produits de solubilité de I’hydroxyde de cérium
(IV) et de I’hydroxyde de cérium (III).

© Hachette Livre, H-Prépa Exercices, Chimie, 1" année, MPSI-PTSI
La photocopie non autorisée est un délit.

EQUILIBRES D'OXYDOREDUCTION - Chapitre 4

5 m Déterminer la valeur du volume Vg de solution de sul-
fate de cérium (IV) versé a I’équivalence et le potentiel alors
indiqué par 1’électrode de platine, par rapport a E.S.H., en
admettant que le pH de la solution est égal a zéro.

6 = Pour 0 < Vj < VE, donner I’expression du potentiel
indiqué par 1’électrode de platine, par rapport a E.S.H., en
fonction de Vet V.

Faire 1’application numérique pour Vo = 5, 10 et 15 mL.
On admettra que le pH de la solution reste égal a zéro.

7 = Pour V(j > Vg, donner I’expression du potentiel indi-
qué par I’électrode de platine, par rapport a E.S.H., en
fonction de V) et VE.

Faire 1’application numérique pour V() = 25, 30 et 40 mL.

8 m Tracer ’allure de la courbe donnant le potentiel de
I’électrode de platine Epy, par rapport a E.S.H., en fonction
du volume V(y de cérium (IV) versé. Préciser les points
particuliers.

Données :

Potentiels standard d’oxydoréduction a 298 K :
CgHgOg / CeHgOg : EY= 0,13V ;

Ce* /e Ed=144V;

Hg,Cly(s) / Hg(€) : EO = 0,24 V.

Produits de solubilité a 298 K :

Hydroxyde de cérium (IV) Ce(OH)4 : pKg; = 54,8 ;
Hydroxyde de cérium (III) Ce(OH)3 : pK, = 22,3.
Produit ionique de I’eau a 298 K : pK, = 14,0.

RT In(10)/F = 0,060 V a 298 K.

@@ Conseils

2) Revoir, si nécessaire, 1’exercice 4.

3) Revoir, si nécessaire, les Rappels de cours.
Prendre garde a I’état physique des especes chi-
miques intervenant.

4) Revoir, si nécessaire, les conditions de précipita-
tion dans les Rappels de cours du chapitre 4.

5) 6) 7) Le systeme obtenu, apres chaque addition de
réactif, évolue toujours vers un état d’équilibre.




Chapitre 4 - EQUILIBRES D'OXYDOREDUCTION

G 0 R R

(1 JRéactions rédox en milieu acide

L’équilibrage, ou ajustement des nombres steechiométriques,
d’une réaction rédox en milieu acide se déroule en quatre
phases :

o détermination des coefficients (ou nombres) stoechiomé-
triques des réactifs et des produits de maniere a ce que la
somme des variations des n.o. des éléments concernés (apres
avoir assuré leur conservation) affectés de leur coefficient
steechiométrique soit nulle ;

« conservation des autres éléments lorsqu’ils différent de H
etO;

« conservation de la charge globale a I’aide d’ions H30% ;

« conservation des éléments H et O a 1’aide de H,O.

En opérant ainsi, on obtient :

3) 0-(+D=-1
+1 +|1 I
2R
HBrO + Br- + H,0* = Br,+2H,0
A A
-1 0
0-(CD=+1
b) : (I1-(BX-D=+1) X3
3% -1 2% 0-1
¥ \
CrZO%’ + 3X31" + 14H,0* = 2Crt + 315+ 21 H,0
A e A
2X+VI -II + 11T
L
2 (- VD) =— VI
c) _1-3(VID) = XXII
f v
+VIL -1 2% 0-1
ﬁg 11 H,O 2H,0* Y 110 14 H,O
T+ + =1 + +
4 2R 3 3 X2 P
+1 —I 0
L A

2X0-2(D)=+II) X 11

(2 ) Réactions rédox
en milieu basique

L’équilibrage, ou ajustement des nombres steechiométriques,
d’une réaction rédox en milieu basique se déroule en quatre
phases :

« détermination des coefficients (ou nombres) stoechiomé-
triques des réactifs et des produits de maniere a ce que la
somme des variations des n.o. des éléments concernés (apres
avoir assuré leur conservation) affectés de leur coefficient
steechiométrique soit nulle ;

« conservation des autres éléments lorsqu’ils different de Het O ;
» conservation de la charge globale a I’aide d’ions HO™ ;

« conservation des éléments H et O a 1’aide de H,O.

En opérant ainsi, on obtient :

a) 2X (-1-0)=-1I
| |
0 =1
v v
erg+F2+2HO*=BrO;+2F*+H20
+V =1 + VII -1
|
VII-V =+11
b) (VI-VII=-T) X2
| v
+ VII —1I VI -1
v oy IR
2MnOZ+Mn02+4HO‘=3MnO§‘+2H20
A I T
+1|v T
VI-1IV=1
¢ 3IXQ2D)-0=-1X6
| v
0 -1
v v
3L, +2H,AsO;+ 6 HO =3 X 2T + 2 HAsO, + 4 H,0
P B

1+ +10 1 VI -1l
[

+

(VI—TI=1I) X 2

(3 ) Potentiel d'électrode

1 = On écrit les demi-équations é€lectroniques des couples
considérés.

a) 2 X 0—2 X +1I)=-1I (donc 2e échangés)
Sl 0
v v
Hg,Cl,(s) + 2¢~ = 2Hg ({) + 2 CI-
b) IV-Vi=-1I
| v
VI +1V
v v
SO +2¢ +4H,0" = SO,(g) + 6 H,0
C) 2XM-2XIV=-1I

+1V —1II +

111 11

I
v vy
2CO,(g) + 2 & +2 H,0* = H,C,0, + 2 H,0

4 %)
d) AgCl (s) + e =Ag (s) + CI~

© Hachette Livre, H-Prépa Exercices, Chimie, 1" année, MPSI-PTSI
La photocopie non autorisée est un délit.



e) SI-(D=-TI

[ v

+1 +1 -1II -1

22 v
HCIO +2 e + H,0*=CI" + 2 H,0

f) S40% +2 e =2 8,03

g) 2XIV-2V=-1I
\J —1I *V —1I
NI =1

2NOs+2e +4H,0"=N,0,(2) + 6 H)O
h) [Ag(CN);]"+e =Ag (s) + 2 CN~

2 m Les équations de Nernst se déduisent des demi-équations
électroniques :

Ba=E5+

0 # log ( ! n ) = E9— 0,059 log [CI] ;

E,=E}+

0,059 ,  ([SOF 1.[H;0*]*. p0> ,
2

p(SOy)

E.=E2+ 0’259

p2(coz>.[H30+]2) :
(p°[H,C,04])

0,059
1

Eq=EY+

0,059
=E+

E, [HCIO]. [H3O+]) :

[CI]

(
(
1og< ! ]) EY—0,059 log [CI] ;
(
(

Er=Ef+ 0’259

E,=EQ+ 0059 1o <[N03*]2.[H30+]4.p0>,
P2 p(N0y)
Ey=E)+0,0591 (W).
h ht og [N

3 = a) Une solution saturée de chlorure d’argent est telle
que :

AgCl (s) = Agt + CI".
K, = [Ag*].[CI], soit [CI] = [Ag*] = /K,

Eq=ES— 0,059 log /K, = 0221 + 2 059 009 ok —051V.
b) E; = 0,08 + 2059 log( WOy ) —0,12V.
2 (0,020)2

0,010
¢) Ep, =-0,38 + 0,059 lo ( 2 )
) Ep g 0,102

)

=-038V.

d) Au pH = 0 imposé a la solution, I’acide oxalique est I’espece

majoritaire [HyC,O4] = 0,030 mol. L~ L.

0,059 |, ( (0,60)? x 12
2 (1,0)2 x 0,030

0,059 , (0,05 x 14 x 1,0
og
2 0,25

E.=-049 +

) =-046 V.

e) Ep=0,17 + ):0,15 \
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(@ ) Réactions rédox

Puisqu’on doit ajuster les nombres steechiométriques des
équations et déterminer leur constante d’équilibre, on écrit les
demi-équations d’oxydoréduction des couples considérés,
puis les relations de Nernst correspondantes.

MnO; +5 e+ 8 H;,O* = Mn?* + 12 H,0

+ VII +1I

l iy
n-vii=-Vv
- +18
E, = F9 + 0059 10g<[MnO4].[H3O ] )
5 [Mn2*]
. c[
—1I +1
0
COZ()+2e‘+2H3O+:H—C\O +2H,0
g
+?V jll I%I
l T +1
I-Vvil=-1I
0 059 [H30]2
Ji = Eb +— log (p(COz).i .
pP.[HyCO,]
© 2X0-2XV=-X

[ v

+V 0

v v
2Br? +10e + 12 H,0" = Br, + 18 H,0

-

=12 +112
E, = £ + 0059 1Og([Bro3] .[H30%] )
10 [Bry]
° —I-()=-1I
I
+I -1 +1 =1l
N2

HOCI +2e + H,0*=Cl"+2 H,0

N
Ey=Ed+ 0,259 log ( [HOCI]. [H30 ])_

[CI]

° 2X+1-2XI=-1I

[ ¥

+1I +1

v
2[Hg(SCN), > + 2 & = Hg,(SCN),(s) + 6 SCN-

o= 50+ 0050 o [HESCNLP )
[SCN]

* il
v
[Fe(SCN)]** + e~ = Fe?* + SCN-

[[Fe(SCN)J**] )

E;=EY+ 0,059 lo ( .
s &\ [Fe2*] . [SCNT]
o P2t +2 e =Pt (s)

Ey= ) + 009 059 log [P+,
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Combinons les demi-équations d’oxydoréduction
o) MnOjz +5e + 8 H;OT =Mn?* + 12 H,0 | x2
H2C02+2H20 =C02+26_+2H30+|><5
2 MnOj3 + 10 e + 16 H30* + 5 H,CO, + 10 H,O
=2 Mn%* + 24 H,0 + 5 CO, + 10 e + 10 H30*
soit 2 MnO3 + 5 HyCO, + 6 H30*
=2 Mn?* + 14 H,0 + 5 CO,
B) 2[Hg(SCN)4> +2 e = Hgp(SCN)y5) + 6 SCN™ | x 1
Fe2* + SCN- = [Fe(SCN)]** + ¢~ | x 2
2[Hg(SCN)4]% + 2 Fe2*
= Hgy(SCN)y(s) + 2[Fe(SCN)1** + 4 SCN-
Y) 2BrOz+ 10 e + 12 H30*
=Br, + 18 H,0 | x 1
Pt (s) =Pt +2¢ | x5
2 BrO3 + 5 Pt (s) + 12 H30* = Br, + 5 Pt2* + 18 H,0

8 ClI+2H,0 =HOCI + 2 ¢~ + H;0*
P2t +2 e =Pt (s)
CI” + Pt** + 2 H,0 =HOCI + Pt (s) + H;0*

La constante d’une réaction rédox se détermine en écrivant
qu’a I’équilibre les potentiels de tous les couples présents
sont égaux.

Ainsi, pour la réaction o) :

[Mn?]2.p>(CO,)
[MnO3z]2.[H,CO,13 . [H;0*]6 p03

— +18
E, =E9+ 209 1o, ( [Mn04]'[21330 1 ) = Fy
5 [Mn~"]

o

+12
= E% + 0je5e) log (p(COz). [H307) ), soit :

2 0. [HyCO,)
E}-E}
_ 0,059 log( 5(c02) [H3O+]10 [Mn%*]2 )
10 5. [H,CO,1° [MnOz]z .[H307]16
_ sy 059 log K, d’ou :

2 x S(EQ - ED)
Kg=10" 0059  =3,6.10213,
De la méme fagon :

Koo IFSCN)P SN _ | (2 Ee P Lf’gg; 2
[[Hg(SCN)4]* 2. [Fe**]?

=1,2.10-12,

2 x S(E?- E9)

2+15
[Brol . [P _ j0—0%

" [BrO3]2.[H;0%]12

En opérant de méme pour la réaction 0) (ot ny = ny) :

=1,7.10%,

Ey =Y+ 0:05 10g([HOC1].[H3O+]>
2 [CI]
=By =R+ 259 log [P{2*], soit :

gy 00590 ( [HOCI].[H30%] 1 )

2 [Cl] [Pt2]
- (;59 log Kg,d’ou :
2E-EY

- HOCI]. [H50%]

=107 005 =6,8.10"11
[P2H].[CI] ’

(5 ) oxydation du plomb

1 mPb?* +2e =Pb(s)

La relation de Nernst s’écrit :
— EO(Pb2+/pb) + 2059 0059 og [Pb2*].

A la frontiere F, correspondant a la concentration limite

[Pb** 1y = 5

Eyp = EPb2+/Pb) + 2059 0059 log (%)

=-0,13 +

0,059 50.10°2
2 2

log ( ) =-0,18 V.

En opérant de méme pour le couple Agt/Ag :
Agt+e =Ag (s)
E, = E0(Ag*/Ag) + 0,059 log [Ag*],
soit, pour une concentration limite [Ag*]jim = ¢  la frontiére
F':
Ezpr = EQ(Ag*/Ag) + 0,059 log c;
=0,80 + 0,059 log (5,0.10-2) = 0,72 V.

~0,18 Ag | Ag

> E(V)
Pb | Pb2* 0,72

2 m Pb(s) + 2 Agt = Pb2* + 2 Ag(s)

[Pb**]

[AgT

A I’équilibre, les potentiels rédox de tous les couples présents
sont égaux :

Ejeq = EO(Pb?*/Pb) +

r —3

2% log [Pb2*] = £xgq
= E%Ag*/Ag) + 0,059 log [Ag],

d’oir :

E%Ag*/Ag) — EO(Pb%*/Pb) =

2
0,059 log( [Pb21] )
[AgT?
=0,059/2 log K.

Par conséquent :
2[EQ(Ag*/Ag) — EQ(PL™/Pb)]
K; =10 0,059 =3,3.103L

La réaction est donc quantitative.

3 m np(Agh) = ¢;.V; = 5,0. 1073 mol est la quantité initiale
d’ions Ag™.

© Hachette Livre, H-Prépa Exercices, Chimie, 1" année, MPSI-PTSI
La photocopie non autorisée est un délit.



a) ng(Pb) = 2P0 _ 579 10-3 mol.
M(Pb)

"
Comme n,(Pb) > % : le plomb est en exces.

équation Pb  + 2Agt = Pb* + 2Ag
quantités (mol) :

— apportées 5,79.1073 | 5,0.10°3 0 0

— finales 3,29.1073 € 2,5.1073 [5,0.1073

La concentration finale de la solution en ions Pb2* est :
2+
(Pb2+] = P _ 5 5 10-2 mel. L1,
Vi
La constante de la réaction permet de déterminer la concen-
tration finale de la solution en ions Ag* :

Pb%] 2,5.1072

et = \/ [Pb2] _ \/ ,

[Ag”] K, 33.1000
=2,8.10-17 mol .L-1L.

A I’équilibre, les potentiels de tous les couples présents sont
égaux, ainsi :

E(Ph2*/Pb) = EO(Pb2+/Pb) + 0059 155 05,1072
=-0,I8 V.

De méme :

E(Agt/Ag) =E%(Agt/Ag) = 0,059 log (2,8.10717)
=-0,18 V.

.
b) no(Pb) = 2,0.10-3 mol < %.

Le plomb est donc le réactif limitant.

équation Pb  + 2Agt = Pb* + 2Ag
quantités (mol) :

— apportées 2,0.1073 | 50.10°3 0 0

— finales 0 1,0.1073 | 2,0.10°3 |4,0.10°3

Le systeme final ne correspond pas a une situation d’équili-
bre chimique, tout le plomb a été consommé.
Le potentiel de 1’électrode d’argent est celui du seul couple
présent Agt/Ag :
E(Ag*/Ag) = E%Ag*/Ag) + 0,059 log (1,0.1072) = 0,68 V
puisque :

[Agt] = %g” =1,0.10-2 mol . L1,

1

(6 ) Degrés d'oxydation
de I'uranium

1 = U(s) : degré d’oxydation O ;
U3*(aq) : degré d’oxydation + III ;
U*(aq) : degré d’oxydation + IV.
UO3 : n.0.(U) + 2 n.0.(0) =+1;

soit, avec n.0.(0) = —II, n.o.(U) =+ V.

U022+: en procédant de méme, on obtient n.o.(U) = + VL.
2 = La demi-équation d’oxyréduction du couple U**(aq)/U(s)
s’écrit :

Utt(aq) + 4 e =U(s) (1
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D’ou la relation de Nernst correspondante :

E=B+% 260 log [U+] avec EY = EO(U*(aq)/U(s)).

Ecrivons les demi-équations d’oxydoréduction mettant en jeu
U**(éq) ou U(s) :

U3*(aq) + 3 e~ = U(s) )
Ut (ag) + 1 e = U (aq) €)
Les relations de Nernst correspondantes s’écrivent :
B=-0+2 (;60 log [U] :

E3=E+0,060 1 ([U ]).
3 3 0g [U ]

A I’équilibre d’un systéme comportant toutes ces especes, les
potentiels d’oxydoréduction de tous les couples présents sont
égaux :
E1¢q = Ep¢q = Ezgq.
Par suite : 4 Ejgq =3 Epsq + Ezeq s
soit 4 EY + 0,060 log [U*]
4+
=3 E9+ £ + 0,060 log (m)
155y

Par identification, il v1ent

({ 3E2+E3_
4

E -1,51V.

3 = L'espece amphotére UO; est I’oxydant conjugué du
réducteur U** et le réducteur conjugué de 1’oxydant UO%+.
Ecrivons les demi-équations d’oxydoréduction et les relations
de Nernst correspondant a ces deux couples rédox :

VI A%
(a) U0 (aq) + 1 e~ = UO3(aq)

2+
E,=E%=0,060 log <[UO—2]>

(U0,
v v
(b) UOy*(aq) + 4 H3O*(aq) + 1 e~ = U*¥(aq) + 6 HyO

4 4
Ey = Eo + 0,060 log (M>

[U*]
L’équation de la réaction de dismutation s’en déduit :
2 UO,*(aq) + 4 H30%(aq) = UO,%*(aq) + U*(aq) + 6 H,0
Soit K la constante d’équilibre associée :

_ [U03*].[U*]

O [UOSR
A I"équilibre, les potentiels d’oxydoréduction de tous les cou-
ples d’oxydoréduction présents sont égaux :

E, éq = Ey éq >
[UO3*]\_ 0 [UO3].h*
soit 9, + 0,06 log <72+) = E "y + 0,060 log (7) :
[UO3] [UO*]
EY ~ E9 = 0,060 log K.

E) - E)
D’oﬁK:lO( 0,060 ) 1,2.10°.

La réaction de dismutation est donc quantitative.
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(7 ) Médiamutation

1 = La demi-équation d’oxydoréduction du couple 103/,
s’écrit :
2X0-VX2=-X

[

+V

<«o<

v
2105+ 10 +12H,0* = L, + 18 H,0

La formule de Nernst permet de déterminer son potentiel
rédox :

B =E+ 0,059 log ([103]2.[H30+]12)

10 15
= 1,19 + 0,0059 log (0,10. [H30%]!2), soit
E;=1,18 - 0,071 pH.
ApH=0:E; =118VetapH=10:E =047 V.
* En opérant de méme pour le couple I/, il vient :
Daq+2e =21

Ey = ES +0,059/2 log ( [[112]] )

E2=0,62+0059 log( ! )
0,10

E, = 0,65V indépendant du pH.

2 m Les potentiels déterminés dans la question 1) correspon-
dent aux potentiels aux frontieres. Les diagrammes demandés
s’en déduisent :

capH=0

0,65 I, 105
I I 1,18

EV)

Les domaines de prédominance du diiode en tant qu’oxydant
et en tant que réducteur ont une partie commune importante :
il est donc stable en solution a pH = 0.

«ApH =10,

L 10; 0.65
0,47 - IZ

EV)

Les domaines de prédominance du diiode en tant qu’oxydant
et en tant que réducteur sont disjoints :

le diiode n’est donc pas stable en solution a pH = 10,0 ; il
se dismute en ions iodure et iodate.

3 = En milieu acide, les domaines de prédominance des ions
iodure et iodate sont disjoints : ils ne peuvent donc coexister
en solution et réagissent pour donner du diiode selon une
réaction de médiamutation d’équation :

2103+ 12H30" +10e~ = I, + 18 H,O | x 1
21 = Lh+2e | x5
2103+ 12H30t+ 10 = 61, + 18 H,O
soit :

IO§+5I_+6H30+=312+9H20 K;

dmK = LY .

[103]. [I7]° . [H30*]°
On exprime 1’égalité des potentiels rédox des couples
présents a 1I’équilibre :

0 . 0,059 ( [103]2. [H3O+]12)
Eigq =E| + lo =Ex
1éq 1 10 g L] 2éq
_ 0. 0,059 ([12]) "
=FEy + 2= log | —==|, soit :
2T By
5
B g = 005 1og( P [ 12)
[1'0.[ 10312 [H30%]
0059 log Krz, d’ou :
2
5(E9 - E9)

K. =10 ()1()59 = 2,0. 1048,

La réaction peut donc étre considérée comme quantitative.

équation 103 + 5I" + 6H30*= 30, + 9H,0
concentrations
(mol.L7Y) :
— apportées 1,0.1073[ 0,20 ho+2~| o =
Vv
— finales 1,0.1073] 0,20 h 3& —
& | -S5¢

La concentration maximale de diiode qu’on peut obtenir vaut
donc, en considérant le volume de la solution comme cons-
tant :

B _n() _ 030.1073
Cmax = [2lmax = v 0.100
=3,0.10 3 mol.L~ 1.
Lorsque [Ip] =90 %, cpax = 2,7« 103 mol .L~!
Ey=9,0.10% mol .L~ L.
La constante de la réaction permet de déterminer la concentra-
tion finale en ions hydronium de la solution et donc son pH :
B &) .
, d’ou
&).(0,20 -5 &) . KO

r=

(1,0.1073 -

he 6\/ 3 &)’
K(1,0.1073 = &) (0,20 - 5 &)°
donc h=84.10% mol.L-!, d’ou pH=-logh=38,1.
La quantité n d’acide fort ajoutée pour cela se déduit des
résultats ci-dessus :

h=h0+%—6év;d’0ﬁn=V(h+6§V—hO).

Or { h <6 &y donc n=6 &V, soit n =54.10~ mol.
hg<6§v

Pile

1 = Le potentiel de chaque électrode est le potentiel rédox du
couple présent dans la demi-pile correspondante.
« Pour la demi-pile (1), on a le couple Cu?*/Cu de demi-
équation d’oxydoréduction :

Cu*t +2¢ =Cu(s)
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Son potentiel rédox se détermine avec la formule de Nernst :

E; = E%Cu2*/Cu) + 902 059 log [Cu*] = 0,31 V.

* Pour la demi-pile @, on a le couple Fe3*/Fe2*
Fe?t + e = Fe2*

= EO(Fe¥*/Fe2*) + 0,059 log ( {Fe } ) 0,77 V.

* Ey > Ej : c’est I’électrode de platine qui constitue la borne

positive de la pile.

&) est la f.é.m. initiale de la pile considérée.
E=E;-E;=046V.

(mv)
AT

cations ——»

A

Cu2+ _©
anions

2 3
—— Fe**, Fe’*
anions

2 = A extérieur de la pile, le courant circule de la borne
positive vers la borne négative et les €lectrons circulent en
sens inverse, c’est-a-dire de I’électrode de cuivre vers 1’élec-
trode de platine.
Les réactions aux é€lectrodes s’en déduisent :
« électrode de cuivre : Cu — Cu** +2 ¢~
« électrode de platine : Fe3* + e — FeZ*
L’équation de la réaction de fonctionnement de la pile s’écrit
donc :

2 Fe3* + Cu = Cu?* + 2 Fe?*
Lorsque la pile fonctionne, le systeme évolue dans le sens
direct, ou sens 1, de cette équation.
La constante K de cette réaction se détermine en exprimant
I’égalité des potentiels de ces deux couples a I’équilibre :

1 = ECuiCw) = S8 log [Cw?*) =
= EO(Fe3*/Fe*) + 0,059 log ( [Fe™] ) ;
[Fe?*]
soit :
Cu2+] . [F62+]2
EO(Fe3*/Fe2*) — EO(Cu*/Cu)= 2952 1o ([
( ) ( ) 2 g [Fe3+]2
_ 0059 o oK. :
2
d’ou: 2(EO(Fe3+/Fe+) — E"(Cu2+/Cu)
K.=10 0,059 ,8.1014,

3 = Lorsque la pile débite, les ions sont responsables du
passage du courant a I'intérieur de celle-ci : les cations se
déplacent dans le méme sens que le courant et les anions en
sens contraire. Ainsi :
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« dans la demi-pile (@) : des ions Cu2* pénétrent dans le pont,
des ions NO3 quittent le pont et passent en solution ;

» dans la demi-pile (2) : des ions NH} quittent le pont et pas-
sent en solution, des anions présents pénetrent dans le pont.

4 = Puisque le cuivre métallique est en exces, la pile cesse
de débiter quand sa f.é.m. s’annule, c’est-a-dire quand le
systeme électrochimique est en équilibre.

a) Les deux volumes étant égaux, on peut établir un bilan en
concentrations :

équation 2F3* + Cu = 2F* + Cu*
concentrations

(mol. L) :

— apportées 0,10 exces 0,10 0,10
— finales € exces 0,20 0,15

La constante de la réaction permet de déterminer la concen-
tration finale en ions fer (III) :

2+12 2+
_ [Fer]7. [Cu™] _d’od

[Fe3+]2

[Fe3+] — \/ [Fe2+]2- [Cu2+] —
K

T

4,0.10~° mol .L-1.

La quantité n(e™) d’électrons globalement échangés se déduit
de la demi-équation relative au couple Fe3*/Fe?* par
exemple :
n(e”) = — An(Fe3*) = ng(Fe3*).
Par suite, la quantité d’électricité globalement débitée par la
pile vaut :
0 =n(e).F =nyFe3*).F=c.V.F=24.102C.

b) Les deux volumes sont différents, on doit établir un bilan
en quantités de matiere :

équation 2Fe3t + Cu = 2F* + Cu?t
quantités (mmol) :

— apportées 1,0 exces 1,0 2,5
— finales € exces 2,0 3,0

Les concentrations finales des différentes especes ioniques
valent donc :
[Fe2*] = 0,20 mol . L1 ; [Cu?*] = 0,12 mol . L1

[Fe3*] = \/ M —
K

r

3,6.10~° mol .L- 1.

En opérant comme en a) :
0 = ny(Fe3h).F,
soit : 0=96,5C.

(9 )Pile de concentration

1 = La demi-équation d’oxydoréduction relative au couple
Fe3t/Fe2* s’écrit :
Fe3* + e = Fe?*
La relation de Nernst correspondante s en déduit :
E = E9 40,059 log ( [Fe™] )

[Fe?*]
avec EV = EO(Fe3t/Fe?™).
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Déterminons les potentiels des électrodes plongeant dans les
solutions A et B :

E4 =E%+0,059 log (0’2()) :
0,10

s

0,10
Eg=EY+ 0,059 lo ( 2 )
B £10.20

s

Ainsi E4 > Ep.

V4a-Vpg=E4-Ep=0,059 log (4,0) = 0,036 V.

L’électrode de platine de la demi-pile A constitue la borne
positive de cette pile : les électrons circulent, a [’ extérieur de
la pile, de I’électrode B vers 1’électrode A.

2 = Ecrivons les équations des réactions électrochimiques
qui se déroulent a la surface des électrodes lorsque la pile
fonctionne :

A I’électrode A :
A 174 2+ 3+

A I’électrode B : Fep —> Fep +¢

D’ou I’équation de fonctionnement, €crite de facon a ce que
son sens direct corresponde au sens d’évolution de ce syste-
me.

3 2
FeA++ e - FeA+

Fe?:+ Fe23+= Fe%4++ Fe31§r
soit K la constante d’équilibre qui lui est associée :
_ [Fe?*].[Fe*] _
[Fe3*]. [Fe?*]
3 m Les solutions des deux demi-piles ont le méme volume,

nous pouvons donc établir un bilan en concentrations, en
mol.L-!:

équation Fe3AJr + FeZBJr = Fe%{r + Fe}BJr
concentrations :
— apportées 0,20 0,20 0,10 0,10
— finales 0,20 — év 0,20 — év 0,10 + Zjv 0,10 + 5\/
f=) dC\i DCLl 7
3+ 3+
soit : log ( It ]A> = log (_[Fe ]B> c
[Fe2*]4 [Fe?*]p
20 — 0,10 +
donc : log (L 0 §v) = log (_{fv) ;
0,10 + &y 0,20 — &y
par suite : 0,20 - &, =+ (0,10 + &)).

Ces équations admettent pour unique solution :
&y =0,05mol . L~ 1.
Les concentrations a 1’équilibre s’en déduisent :
[Fe3+], = [FeZ*]|p = [Fe?*], = [Fe3*]g = 0,15 mol . L~ 1.

Pile 3 combustible

1 = La demi-équation d’oxydoréduction traduisant I’oxyda-
tion du méthanol en ion carbonate s’écrit :

—1I

CH,0H + 10 H,0 = O + 6¢- +8 H,0"
4

An.o.(C) =+VI

La quantité d’électrons échangés est proportionnelle a la
variation de la quantité de méthanol :

— An(CH;OH) = ”(e ). (1)

Elle est aussi proportionnelle a la quantlte d’électricité mise

€n jeu : __Q_I.Al
ne) = == 5 @

Or, en notant m(CH30OH) la masse de méthanol oxydée :

m(CH30H) = — An(CH30H) . M(CH30H). 3)
Les égalités (1), (2) et (3) permettent alors d’écrire :
m(CH30H) = 1.At.M(CH30H) _ 1.At.M(CH30H)

6 F 6e.N A
m(CH30H) = 0,20 g.

En milieu acide, il y aurait formatlon de dioxyde de carbone,
diacide conjugué de la dibase CO3 Or le dioxyde de carbone
est un gaz a effet de serre, ce qui va a I’encontre du but
écologique recherché.

2m ) S Pt

cathode . anode
pont salin

H,O

,0, CH,OH

Le méthanol est oxydé en ions carbonate. L’électrode plon-
geant dans le méthanol constitue donc 1’anode.

Des électrons quittent cette €lectrode et vont dans le circuit
extérieur. Par conséquent, dans le circuit extérieur a la pile, le
courant circule vers cette électrode qui constitue donc la
borne négative de la pile.

L’électrode plongeant dans 1’eau oxygénée est donc la cathode
et constitue la borne positive de la pile.

L’eau oxygénée est réduite a la cathode.

3 m Ecrivons les demi-équations d’oxydoréduction relatives
aux couples CO3 /CH30H et H,O,/H,0 :
C03 + 6 ¢+ 8 H;0" = CH30H + 10 H,O (1)
2=1 48
Ey = E(f " 0,060 log ( [CO3 ].h )
6 [CH30H]

HO +2e +2H,0" = 2HO+2HO
i }

2An.0.(0)=-11

0’060 log ([Hy05] . 12)

Ey=E)+

4 = En milieu basique, 1 équation de fonctlonnement de la
pile s’écrit :  CH30H + 3 HyO, + 2 HO CO3 + 6 H,O
Lors de 1’évolution du systeéme dans le sens direct de 1’équa-
tion, qui correspond au fonctionnement de la pile, des ions
hydroxyde sont consommés. La réaction se fera d’autant
mieux que le milieu sera plus basique.
Soit K la constante d’équilibre associée a cette équation :
)=
_ (CO3 |
[CH30H] . [H,0,]3.[HO 2
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A I’équilibre, les potentiels d’oxydoréduction de tous les cou-
ples présents sont égaux :

E1eq = Enéq s
o=
0 [CO3].h8) 0 2.
E7+ 0,010 lo <7 =E5 + 0,030 log ([HyO,]. /%) ;
1 g [CH50H] 2 g ([Hy05]. 7%)

[CO3 .2 )
[CH;0H]. [H,0,*
Faisons apparaitre 1’expression de K :

[CO3 1.2 . [HO 2 )
[CH30H]. [H,0,]3. [HO 2
ES—EY 20,010 log (K.K2).

soit:  E9—E)=0,010 log (

ES-ES =0,01010g<

E}-E}
D’on : k=_1 .10<—0,010 ):10188.
K?

(11) Formation d’un complexe

1 = Dans les conditions de ’expérience, il se forme 1’ion
complexe [FeF,]~ dans la demi-pile (D) : la concentration en
ions Fe3* y diminue donc, alors que celle en ions Fe?* ne
change pas : [Fe3+]® < [Fez+]®.
La demi-équation d’oxydoréduction du couple Fe3*/Fe2*
permet d’écrire la relation de Nernst correspondante :
Fe3*(aq) + e~ = Fe**(aq)
3+
E = EO(Fe¥*/Fe?*) + 0,059 lo (M)
( ) e\ [Fe2)
Nous pouvons alors déterminer le potentiel des deux demi-
piles M et @) :
0(Re3+/Fa2 [Fe**lp 0(Re3+/Fa2
E| = EY(Fe’t/Fe<t) + 0,059 log | ———= | < E°(Fe */Fe") ;
c
E, = EO(Fe3*/Fe?*) + 0,059 log (i) = EO(Fe3*/Fe?t) > E;.
c

L’électrode (2) constitue la borne positive de la pile de
concentration ainsi formée.

2 = &laf.é.m. de cette pile vaut :
[Fe**Ip
E=Ey)—E;=-0,059 log | ——=|.
c
-€
Dot [Fe**]@ = ¢.100059 =6,5.10""2 mol.L~!.
Ecrivons 1’équation de la réaction de formation de 1’ion

complexe : Fe3®+ + 4 F = [FeF4]~
_ _[[Fe Fyl]
ST

Comme [Fe3+]® << ¢, laréaction de complexation est quan-
titative et : [[FeF4l 1=c; [Fl=co-4c;

_[FeFyl _ ¢

d’ou : Fe3+
o o Bs-[F1* PBa(co-40)*

0y

avec ¢ = i
Vi
[F]=cy—4c=0,060 mol. L~ L.
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En remplacant [Fe3+]® par I’expression (1) dans 1’égalité
donnant la f.é.m. &, il vient :
& =-0,059 log (é)
Balco—4 o)t c
= 0,059 log (Ba(co — 4 ©)%).

&
.100,059 =1,2.1016.

D’ou :
1
Bi=———

" co—40°

_ AR [Fe**]
3 m E, = EOFe3*/Fe?*) + 0,059 log ( TR )

pour : Fe3* + ¢~ = Fe2*

- ~Fe2* M)
et Ey = E)([FeFy]/Fe?*) + 0,059 log ( F. [F T
pour : [FeF4]~ + ¢~ = Fe?* + 4 F~
A I"équilibre E, = Eyp, d’ol :
EO([FeF4]~/Fe?*) = EO(Fe3*/Fe2*) — 0,059 log B4
E'([FeF4]/Fe?*) = 0,18 V
La complexation de Fe3* abaisse son pouvoir oxydant.

(12) Détermination
d’un produit de solubilité

1 = Ce potentiel est le potentiel rédox du couple Ag*/Ag de
demi-équation d’oxydoréduction :
Agt+e =Ag
D’apres la formule de Nernst :
E = E9(Agt/Ag) + 0,059 log [Ag™]
= E0(Ag*/Ag) + 0,059 log c.

2 = Le pont salin assure la jonction électrique entre les deux
demi-piles.

3 = Dans la demi-pile (1), ’addition d’ions argent a une
solution de chlorure de potassium entraine 1’apparition d’un
précipité de chlorure d’argent responsable du léger trouble
blanchatre observé, selon la réaction d’équation :
Ag* + ClIm = AgCl (s)

Ainsi :

[Ag'lp <[Ag'lep et [Ag'lp-[ClT]= K (AgCl).
Pour la demi-pile (), le potentiel de I’électrode () vaut :

Ey = E%Ag*/Ag) + 0,059 log [Ag*].
Pour la demi-pile 2) :
E; = EN(Agt/Ag) + 0,059 log [Ag*]@ > Ej.
La représentation conventionnelle s’en déduit :
© Ag | AgCl() | C | Agt | Ag @

® @
4 = La f.é.m. € de cette pile a donc pour expression :
A Ar
%:Ez—El = 0,059 log ( [ g+]®)
[Ag™]®
Agtlm . [ClI
= 0,059 log (M)
Ky (AgCl)
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Vu la trés faible quantité d’ions Ag™ ajoutée en (1), on peut
considérer que :
[CI7]=5,0.10 3 mol. L~ =¢c = [Ag*lm).
Par suite : @
Ko=c%.100 005 =2,2.10"10 et pK,=9,7.

5 m E, = E%(Ag*/Ag) + 0,059 log [Ag*] pour :
Agt+e =Ag
Ey = E%AgCl/Ag") + 0,059 log (L)
[CI]
pour : AgCl (s) + e =Ag + CI~
E, = E, d’ott EO(AgCl/Ag) = E%(Agt/Ag) - 0,059 pK,,
soit E%(AgCl/Ag) = 0,23 V.
La précipitation de Ag* abaisse son pouvoir oxydant.

(13) Dosage indirect
d’'une eau de chlore

1 = D’aprés les potentiels rédox standard les couples Cly/Cl~
et [3 /7, le dichlore oxyde les ions iodure selon :
2X-1-0=-1I
0 -1
v v
CL+31=2Cr+I; (1)
B o
-1 (2 :0
1:-1
1-3(-D=1I
La solution brunit puisque des ions triodure I3 apparaissent
au cours de la réaction.

2 m EXI5/1) > EX(S407 /S,03) : la réaction de titrage des
ions triiodure formés par les ions thiosulfate a pour équation :
3+28,05 =31 +S,05 @)

3 m A I’équivalence du dosage (2), repérée par la décolora-
tion correspondant a la disparition des ions I3, les réactifs ont
été mélangés dans les proportions steechiométriques :
L a(803) e Vg
nl3)=————= -
2 2
Or, puisque la réaction (1) a été réalisée avec des ions iodure
en exces, tout le dichlore présent dans le prélevement a été
réduit. D’apres 1’équation (1) :
= An(Cly) = ny(Cly) = An(I3) = n(I3).
On peut déduire de ces résultats :

C.VE
no(Clp) = :
2
Or: no(Cly) = ¢y .V, donc :
c1.V= 855
2
d’ou : c1= c.ﬁ _ WX e ,
2V 2 x 1,00
soit : ¢1 = 0,11 mol . L1,

4 = La solution étudiée a pour concentration en dichlore
¢ =0,11 mol.L~!. On peut considérer qu’elle a été réalisée

en dissolvant une quantité de dichlore n correspondant a un
volume V(g) de dichlore gazeux, V(g) =c.V.Vp=25L,
dans V' = 1 L de solution.

Le titre de cette eau de chlore est donc de 2,5 °Ch.

Dosage d’excés

1 = La quantité globale de méthanal se conserve au cours de
la dilution, soit n(HyCO) =c.V =c;. V', avec V' = 1,000 L,
d’ou :

S (5,00. 103

; =5,00.10"3 ¢,
14 1,000 )

c1=¢C.
soit ¢ = 100 ¢;.

2 = Si la solution brune de diiode \E(V)
se décolore lors de ’addition de

solution d’hydroxyde de sodium, 0,62
c’est que le diiode est consommé. I
L’examen des produits rédox des
couples mettant en jeu I,4 montre
qu’en milieu basique (les especes
apportées sont encadrées dans le
diagramme ci-contre), il subit une (/ Ly
réaction de dismutation d’équa-
tion :

105+ 0,19

apH= 14,0

(I1-0=-D) X5

v

-1

!
v \
I +6HO’=1O§+SI’+3H20 1)

3Zd

+V
V-0=V
En milieu fortement basique, les especes qui prédominent en
solution sont donc 103, I", H,CO, HO™ et H,0.

L’espéce susceptible d’oxyder le formol est donc I’ion iodate
103.

3 = D’apres les potentiels rédox 0, 4+EV)
des couples rédox mis en jeu, la 1039
réaction prépondérante qui se 105 1026
produit a pour équation :
HO L o84
[ H,)
HCO; 11,08
N

—-1-V=-VI
( v
+V -1
\2 v
I0;+3H,CO+3HO =TI +3HCO;+3H,0 (2
A A
0 +1I
l (II-0=1) X3
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On laisse reposer la solution, car la réaction rédox qui se pro-
duit n’est pas instantanée : cela permet au systeme d’atteindre
son état d’équilibre final.

4 = Les ions iodate en exces, qui n’ont donc pas réagi avec
le formol, réagissent avec les ions iodure présents en exces
lors de D’acidification selon une réaction de médiamutation
d’équation :

I03+51+6H30" =31, + 9 H,0 3)

5 m Le thiodeéne, ou I’empois d’amidon, permet de repérer
plus précisément 1’équivalence du dosage.

En effet, en fin de dosage, la solution devient jaune de plus en
plus pale au fur et a mesure de la consommation du diiode. I1
est difficile dans ces conditions de repérer I’instant ou la solu-
tion se décolore totalement. En revanche, en présence de thio-
déne ou d’empois d’amidon, le diode donne un complexe
fortement coloré (en bleu-noir) : la fin du dosage est alors
repérée par la décoloration brutale de la solution.

L +28,05 =21 +S,05 )

6 = 1((Ip) = cp. V) est la quantité initiale de diiode.
¢ Or, d’apres I’équation (1) considérée comme totale :

@ = ny(I03) quantité globale d’ions iodate.

 D’apres 1’équation (2) :

- An(103) = - S0,

soit : no(103) — n(103) = ”0(H32C0),

ou n'(I03) désigne la quantité d’ions iodate en exces
no(HzCO) =Cl. Vl.
T,

* D’apres I’équation (3) : n"(103) = @,
ou n'(I) désigne la quantité de diiode régénéré lors de 1’aci-
dification.
 D’apres 1’équation (4) :

2— .

n'(lp) = n(S$,03 ) — 2-V2 .
2 2

On en déduit :

c1. V1 =3(ny(I103) - n'(103)) = % (no(I) = n'(Lp)).

. n.V N 1 %
Soit ¢1. Vi =cg.Vo— 222 d’oli ¢ =—(c WV —M).
1 1 0-Y0 ) 1 Vl 0-Y0 5

Soit ¢; = 6,75.1073 mol .L~ 1.

‘L -1,35mol. L.

Etd’apres1) :c= ————
pres 1) 5,00.1073

(15) Dosage potentiométrique (1)

1 = Le montage est représenté ci-dessous. Deux électrodes
sont nécessaires :

* une électrode de mesure : électrode de platine ;

« une électrode de référence : électrode au calomel saturé, par
exemple.
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EQUILIBRES D'OXYDOREDUCTION - Chapitre 4

burette graduée contenant

support | 4— Ia solution de chlorure
1 de fer (IIT)
= = électrode
de platine
) NES électrode
solution de| au calomel
chlorure™ || saturé
d'étain (II) becher
barreau =
aimanté
. \Y
agitateur o S Q
magnétique off ZOI millivoltmetre
[ ]
2 m Lors de I’addition de la solution de E°(V)

chlorure de fer (III) a la solution de chlo-
rure d’étain (I), il se produit la réaction 0,77
d’équation (voir le diagramme ci-contre Fe’*
ou les especes apportées sont enca-
drées) :
3 24+ _ 2 4
2 Fe’t + Sn*t = 2 Fe~" + Sn*t K, snt-L0.13

4 2412
K, = [Sn**]. [Fe**] L/

[Sn2+] . [F63+]2 ’

La constante de la réaction se détermine en €crivant 1’égalité
des potentiels des couples rédox en présence a 1’équilibre :

3+
E1eq = EAFe3*/Fe?*) + 0,059 log ( [Fe™] )

[Fe?*]
4+
= Byeq = EO(Sn**/sn2+) + 2959 1o ([S“ ])
2¢éq ( ) ) g [Sn2 +]

EO(Fe3t/Fe?t) + E9(Sn*t/Sn

242 0.059 | ([Sn4+].[Fe2+]2)
2 [Sn2+].[Fe3+]2

=#log[g;

2(EO(Fe3+/Fe2+) — EO(Sn4+/Sn2+)
d’ou K. =10 0,059

=4,95.10%1,

La réaction est quantitative.

On détermine le volume Vg versé a 1’équivalence de ce
dosage, c’est-a-dire lorsque les réactifs ont été mélangés dans
les proportions steechiométriques :

n(Fe3h)g c.Vg

no(Sn*) = soit cg. Vo = -

dott Vg =2 . vy = 10,0 mL.
C
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* On fait un bilan en quantités de matiére avant I’équiva-
lence, donc pour V < Vg = 10,0 mL :

équation Sn2* + 2Fe = Sn**  +2Fe?t
quantités :

— apportées co-Vo c.V 0 0

— finales co-Vo— % £ % c.V

La f.é.m. €de la pile constituée par I’électrode de mesure et 1’¢-
lectrode de référence plongeant dans la solution est donnée par :
& = E(Sn*™/Sn**) — Epg

— EO(Sn/Sn2*) — Ey + 0’259 log (

c.V )
2¢.Vo-c.V .
e Es=0,24V,2aV=5,0 mL (demi-équivalence) :

&' = E0(Sn**/Sn?*) — E;¢;=0,13-024=-0,11 V.
. Equivalence :V=10,0 mL

équation Sn?* + 2Fe3* = Sn** + 2Fe?t
quantités :

— apportées co-Vo 2 ¢cp. Vo 0 0

— finales £ 2¢ co-Vo 2¢o.Vo

La constante de réaction permet de déterminer € :
Vo e VoR (V+ VP Vo
82 €)% (V + V)3 g ’

3.3
={/M= 12.10-10 mol,
4K,

Par conséquent :

€ = EO(Sn**/Sn?*) + 0(;59 log ("0 gVO) Ev

=0,34-0,24.
€=+0,10V.
« Dans le cas présent, on peut aussi calculer &g en écrivant
qu’a 1’équilibre, les potentiels de tous les couples présents
sont égaux :
Eg = Eg(Sn**/Sn*) = Eg(Fe3*/Fe?*),

soit 3 Eg = 2 E9(Sn**/Sn?*) + EO(Fe3*/Fe?*)

+0,059 log (—[S“ Ig.- [Fe3+]E)

[Sn”*]g. [Fe**]g

Le bilan réalisé a I’équivalence conduit a :

2 EO(Sn**/Sn?*) + EO(Fe3*/Fe2t)

Eg= =0,34V;
. 3
soit &g = Eg — Er = 0,10 V.
» Apres I’équivalence : V > 10,0 mL
équation Sn?t 4+ 2 Fedt = Sn*t 4+ 2 Fe2*
quantités :
— apportées | co. V) c.V 0 0
— finales £ c.V-=2cy.Vo| co.Vo | 2¢9.Vp

3+
& = EO(Fe3*/Fe2) + 0,059 1og(gz 2%) Evs.

cV-=2cy.Vy

€=10,53+ 0,059 log
2¢9.Vy

AV=150mL, €=0,51V.
AV=20,0mL, =053 V.

($%)

|

0,10

5,0 10,0

20,0 V(mL)
~0,10{

3 = Le potentiel rédox de I’indicateur coloré doit se situer au
voisinage du potentiel rédox des couples présents en solution
a I’équivalence, soit 0,34 V.

Le rouge neutre répond bien a ce critere.

Dosage potentiométrique (2)

1 = Vu les especes mises en présence (Fe*, SOi_, SZO%;_ et
K*) et les potentiels rédox des couples ainsi mis en jeu, lors-
qu’on ajoute une solution de sulfate de fer (1), il se produit
une réaction rédox d’équation :

2 Fe2* + 5,05 =2 Fel* +250;

2 = Cf. exercice 15, 1).

3mA I’équivalence de ce dosage, les réactifs ont été mélan-
gés dans les proportions steechiométriques ; soit :

2+
@ = n(S,08)g, soit "0'2‘/0 = co.Ve,

d’ou Vg =V(/2 =5,0 mL.

On vérifie que la réaction qui se produit lors de ce dosage est
quantitative et on détermine sa constante de réaction en expri-
mant ’égalité des potentiels des couples présents a 1’équili-
bre :

F
Eigq =E°+0,059 logGFe }) Eaeq

0, 0,059 log ([8208 ])
2 [SO4 I8
puisque la demi-équation électronique du couple 5208 /SO4
s’écrit :

S,05 +2e =2S05
[Fe3+]2 [SO ]2
.
[Fe?*1%.[S,0% |

3+92 2-12
E%—E? _ 0,059 o [Fe "] [SO4] _ 0,059
2 [Fe2*12.[S,0% 1 2
2ES - E9)
K.=10" 0059 =1,1. 1042

d’ou, avec K, =

log K ;
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On fait un bilan en quantités de matiere :

équation 2 Fe2t 4+ SZO%{ = 2Fe3 + 2 SO%(
quantités : .

— apportées co-Vo LO—ZVO 0 c0-Vo
- finales € g co-Vo 2¢o.Vo

La constante de réaction permet de déterminer € (qui s’ex-
prime dans ce bilan en moles ; d’ou la nécessité de diviser par
le volume !) :

8C0V4

(Vg + V). 2’

K. = (€0-V0)? 2. Vo) (VE+ Vo) _
. (Vg +Vp*
5 (Ve + Vo)
3o 4 A
d’ou 8=\/M,soit:
(Vg + Vo). Ky

£=3,1.10"18 mol avec Vjy + Vg = 15 mL.
On en déduit les concentrations des espeéces intervenant :

[Fe?*] = % =2,1.10" 6 mol.L~!;
0ot VE
(5,051 = [F"z] 1,0.10- 6 mol .11 ;

[Fe3*] =3,3.102 mol. L' ; [SOF ] = 6,7.10~2 mol . L,

[Fe*]
d’ou E = E1+005910g( )
[Fe?*]

5= O77+0059log(—
2,1.107!

4 = On fait un bilan en quantités de matiere, avant I’équiva-
lence : V < 5,0 mL :

équation 2Fe?*  +S,05 =2Fe¥*+ 2803
quantités :

— apportées co-Vo co.V 0 co-Vo

— finales co-Vo=2V)| € |2¢o.V]cg.(Vo+2V)

E= E1+0059log([Fe ])
[F

e2t]

= £9+0,059 log( 2¢0-V )

coVo=2V/

soit numériquement avec V exprimé en mL :

v
E =0,77 + 0,059 lo ( ) 1).
, ) g S0V (1)

9
On détermine V =V tel que E = E? ;alors Vi =5,0-Vq,

d’ouVy=2,5mL = V2 c’est la demi-équivalence.

* En opérant de manicre identique apres 1’équivalence, soit
pour V > 5,0 mL.
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équation | DFe2*+  $,05 = 2Fe3 +2S03
quantités :
- apportées | co.V)p co.V 0 co-Vo
— finales £ co.V - COTVO co-Vo [2¢p.Vo
pu
S,0
=gy 0059 ([ 2; ])
2 [SOy 12
e v - L) + 2
_ .0, 0,059 2
=FE + log O]
2 4 ¢5.Vo(Vo+ V)
A 0, 059 log ((2 V- VO)(V+ v0)>

8cp. VO

soit numériquement avec V exprimé en mL :

E=201+

2
0,(;59 log (2 V2 +10,0 V —100

40,0 ) &

E = E3 pour V =V tel que 2 V3 + 10,0 V5 — 100 = 40,0 ;
d’ou V3 =6,2 mL <2 Vg.

Pour tracer la courbe demandée, on détermine E pour
quelques valeurs de V, sachant qu’a V =0 le potentlel n’est
pas défini pour les couples Fe3*/Fe?* ou SzOg /SO4 pu1s—
qu’en toute rigueur la solution ne contient que des ions Fe?*
et SOT-

V(mL) 10| 25| 40| 50| 60| 6,2 | 80 | 10,0
E(V) | 0,73|0,77|0,805| 1,61 | 2,00 | 2,01 | 2,02 | 2,03

On obtient alors le tracé ci-apres :

AE(V)

2,0 [

1,5

1,0
L

0,5

V(mL)

0 1,0 5,0 10,0

5 m Pour pouvoir réaliser colorimétriquement ce dosage a
0,05 mL pres, I’indicateur coloré doit étre majoritairement :
* sous sa forme réduite pour V = 4,95 mL.

Le potentiel des couples présents en solution vaut alors,
d’apres la relation (1) : £, =0,89 V ;

* sous sa forme oxydée pour V = 5,05 mL.

Le potentiel des couples présents en solution vaut alors,
d’apres la relation (2) : Eg = 1,97 V.
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Il est donc nécessaire que le potentiel rédox standard de I’in-
dicateur coloré EO(L.C.) soit compris entre ces deux limites :
E, < EYI.C.) < E,.

Seules I’o-phénantroline ferreuse et la 5-nitro-o-phénan-
troline ferreuse obéissent a ce critere.

(17) Propriétés réductrices
de la vitamine C

Tm CeHgOg + 2 H30+ +2 ¢ =CgHgOg + 2 H,O

2 = [’équation de la réaction entre les ions cérium (IV) et
I’acide ascorbique s’écrit :

CeHgOg + 2 HyO + 2 Cett = CgHgOg + 2 H3OF + 2 Ce*
La constante d’équilibre qui lui est associée a pour expres-
sion :

K = 1C6HeO¢] . 1% . [Ce¥]2
[C6HgOg] . [Ce*]?
Pour déterminer sa valeur, traduisons 1’égalité des potentiels
d’oxydoréduction de tous les couples présents dans un syste-
me a I’équilibre :

Eaéq = Ebéq
Avec les notations a pour le couple CgHgOg/CgHgOg et
b pour le couple Ce**/Ce3*.
Les relations de Nernst correspondant a ces couples permet-
tent d’écrire :

2 4+
£94 00604, ( [CeHeOg] . 2 ):E% +0,060 log ( ICe ] ) :
2 [CeH350] [Ce**]

d’ou : ) e
"
E — E9=0,030 log ( [CeHeO6l . . [Ce™]

[CeHgOg] . [Ce**1?

) =0,030log K ;

0
E} - E)

soit : K = 10<W> =5.10%,

La réaction est quantitative ; elle peut donc étre utilisée pour
un dosage.

Cependant, la valeur de la constante associée a la réaction de
dosage n’est pas le seul critere a retenir.

La réaction de dosage doit étre quantitative, unique et
rapide.

3 m Le schéma de 1’électrode au calomel est donné dans les
Rappels de cours.
Cette électrode met en jeu le couple HgpCly(s)/Hg(€) de
demi-équation d’oxydoréduction :

HgyCly(s) +2 e =2 Hg({) + 2 CI-
La relation de Nernst correspondante s’écrit :
@ log ( [c;—]Z) = E ~ 0,060 log [CI].
Cette électrode peut servir de référence si son potentiel est
constant, ce qui est réalisé si la concentration en ions chlorure
est constante. C’est le cas si cette concentration est imposée
par une solution saturée de chlorure de potassium.

E=E"+

4 = + L’hydroxyde de cérium (IV) précipite lorsque :
0r0 = Ky c’est-a-dire [Ce*t].[HO* = K.

Avec | [Ce™] = cy=4,00.10"2 mol .L~!

K,
HO|=Ze
[HO™] )

4
cette condition s’écrit : h* < CO{-{A.
sl

OrpH=-logh;
d’ou pH = % (4 pK, — K1 — log ¢p)

pH = 0.6.
* De méme, I’hydroxyde de cérium (III) précipite lorsque :

N 3
[Ce3*]. [HOP = K.y, soit h3 < C0-Ke
KSZ

ce qui conduit a I’inégalité : pH = pK, — % (pKgp + log cp) ;
soit pH = 7,0.

La solution de sulfate de cérium (IV) doit étre préparée dans
une solution d’acide sulfurique 2 2 mol.L™! dont le pH est
négatif, ce qui évite la précipitation de 1’hydroxyde de
cérium (IV).

Cela permet de ne pas diminuer le pouvoir oxydant du cérium
au degré d’oxydation IV.

S5mA I’équivalence, les réactifs ont été mélangés dans les
proportions steechiométriques de la réaction de dosage :

ng(Cett
napp(C6H806) = % 5
S0it ¢4V, = % doit Vg = 22Va _ 200 mL,
co

A I"équilibre de 1’équivalence :

[CeM]ge

« (1) | [CeHsOglpeq = fEeq
[Ce>*]gs

[CeHeOplEsq = TEeq

° EaEéq = EbEéq = EEéq
2 Eqgéq + Ebgeq
3

Avec les relations de Nernst des deux couples, 1’égalité (2)
devient :

@)

Par suite : Eggq =

1 0
Epgq =5 (2 E9 +Ep)

L 0,060 ([C6H606]Eéq- h. [Ce4+]Eéq)
3 [CeHgOglEeq / [Ce**Trgq
En simplifiant a I’aide des égalités du systeme (1), on obtient

apH=0(h=1mol.L 1) :

Eggq = % QEY+E))=057V.
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6 = 0 < V < Vg en notant exc. pour exces

EQUILIBRES D'OXYDOREDUCTION - Chapitre 4

équation CeHgOg + 2H,0 + 2Ce* = CgHgOg + 2H;0t  +  2Ce3
concentrations Ca.Va — 0 exc. 0
apportées V+V, V+V,
concentrations Ca-Va co.V
a I’équilibre Vv, &v exc. ViV, 28y v exc. 2 &
(*) M exc. & exc. €o- 4
2(V+V,) 2(V+Vy) V+V,
(*) concentration a 1’équilibre en utilisant 1’égalité 8 m A I’aide des valeurs trouvées il est possible de tracer le
V. = 0-VE graphe E = f(V). Ce graphe montre qu’il est déconseillé
ae 2 d’utiliser la méthode des tangentes pour déterminer 1’équiva-

E¢q = Eaeq = Eg¢q puisque le systtme €volue jusqu’a I’équi-
libre.

CeHeOg] . 12
Eéq = Eg + 0’03 log (@)

[CeHgOg]
Vv o\,
=EY + 0,030 lo ( )a H = 0.
a y 14 Ve-V P

Nous en déduisons les valeurs ci-dessous :

lence d’un dosage rédox.

V(mL) 5,0 10 15

E(V) 0,12 0,13 0,14

Point particulier :

V=%=10mL;E=E2.

TmV>Vg
Apres I’équivalence, il y a un exces d’ions cérium (IV). D’ou :

[Cet*] = co.(V=Vg) . [Ce™] = c-VE
V+V, V+V,
A I’équilibre correspondant :

44
Eéq = Eaéq = Ebéq = E(]:), + 0,06 log ( [CC ] ) 9

[Ce*]
Eeq = EY + 0,06 log (ﬂ)
Vi
Nous en déduisons les valeurs ci-dessous :
V(mL) 25 30 40
E(V) 1,40 1,42 1,44

Point particulier :
V=2Vg=40mL; E = E.
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Structure électronique
de Patome et
classification
périodique des
elements

RAPPELS DE COURS

D LA MECANIQUE QUANTIQUE

La mécanique quantique, qui s’applique au monde submicroscopique, admet qu’il n’est pas pos-
sible de connaitre, simultanément et avec précision, la vitesse et la position d’un électron dans
son mouvement autour d’un noyau.

Cet électron peut €tre caractérisé par son énergie et sa probabilité de présence dans une région de
I’espace.

D LES NOMBRES QUANTIQUES

En mécanique quantique, I’état d’un électron d’un atome peut étre décrit a I’aide de quatre
nombres dits quantiques et notés : n, €, my et m.

Ces nombres constituent le quadruplet (n, €, mg , my ).
e n est appelé nombre quantique principal. C’est un nombre entier positif non nul : n € N*.
e { est appelé nombre quantique secondaire ou azimutal. C’est un nombre entier positif ou nul
inférieur ou égal an—1 :
€eN, 0sfl{<n-1.

e my est appelé nombre quantique magnétique. C’est un entier relatif compris entre — € et + € :

mge Z, -£<mp=<+¢.
® my est appelé nombre quantique magnétique de spin.

Pour un électron, my peut prendre deux valeurs seulement :

1
mg=+ — oumg=—

N | =

D ENERGIE D'UN ATOME

e Atome polyélectronique

* Les électrons d’un atome se répartissent sur des niveaux d’énergie caractérisés par le doublet (n, £).
Ces niveaux sont repérés par des notations systématiques comme 1’indique le tableau ci-apres.
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STRUCTURE ELECTRONIQUE DE L'ATOME ET CLASSIFICATION PERIODIQUE DES ELEMENTS - Chapitre 5

Chaque niveau d’énergie de doublet (n, €) correspond a 2€ + 1 orbitales atomiques, notées O.A.

Chaque orbitale atomique est caractérisée par le triplet (n, €, my). Elle est associée a un niveau
d’énergie orbitalaire.

doublet (n, €) (n, 0) (n, 1) (n,2) (n, 3)
niveau d’énergie ns np nd nf
nombre d’orbitales atomiques 1 3 5 7

Lorsqu’a un méme niveau d’énergie correspondent plusieurs orbitales atomiques, ce niveau d’é-
nergie est dit dégénéré. C’est le cas des niveaux np, nd et nf.

e L’état d’un électron dans un atome est décrit par une orbitale atomique, associée a un niveau

d’énergie orbitalaire, et par un état de spin, correspondant a I’'une des deux valeurs 2 ou — 2
du nombre quantique magnétique de spin. 2 2
On peut représenter schématiquement cet état (doc. 1). E
Ainsi, pour un électron décrit par le quadruplet (n, 0,0, + l), la fleche est
2 ns
orientée vers le haut pour m = 1 et vers le bas pour my = — i.
2 2 Doc. 1

e L’énergie électronique d’un atome est la somme des énergies de ses différents électrons ; elle
ne peut prendre que certaines valeurs bien déterminées : elle est quantifiée.

» L’état de plus basse énergie d’un atome est son état fondamental : c’est I’état le plus stable.
Les états d’énergie supérieure sont dit excités.

e Cas particulier de I'atome d’hydrogéne

Cet atome est constitué d’un noyau et d’un unique électron. Les différents niveaux d’énergie
électronique de cet atome ne dépendent que du nombre quantique principal :

E,=- avec £ =13,6 eV.

£
n2
La désexcitation d’un atome d’un niveau d’énergie E, vers un niveau d’énergie £, s’accompagne

de I’émission d’un photon de fréquence v, _, , et de longueur d’onde dans le vide 4, _, , telle que

doc. 2) :
( ) . E,
.c
h.vy_spn= =E,-E,
q —>n
oll & est la constante de Planck : & = 6,626.10-34 J.s E
et ¢ la célérité de la lumiere dans le vide : ¢ = 3,00.103 m.s™ L. E,——
Soit avec 0, _, , le nombre d’onde correspondant : Doc. 2

1 Eq_En (1 1)
o, = = =Ry.| 5 -—
—=n Agon c.h 2™ g

ou Ry est la constante de Rydberg.
Les différentes raies d’émission obtenues sont groupées en série. L’ensemble des radiations cor-
respondant a toutes les désexcitations vers un niveau de nombre quantique » constitue une série.

Selon leur fréquence ou leur longueur d’onde dans le vide, les radiations appartiennent a diffé-
rents domaines des ondes €lectromagnétiques (doc. 3).
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1 GeV 1 MeV 1 keV leV 1 meV 1 peV 1 neV
IOISl 10Izl 109l 106l 103l A(m)
: : : : v
3.102 3. 102 3. 107 3. 101 3. 1011 ///3 108 v(Hz)
\ radar,
rayons Yy rayons X micro-ondes
ultraviolet visible
Doc. 3
De la méme facon, seront absorbées les radiations de longueur d’onde o
dans le vide 4, _, , telle que (doc. 4) : ¢
h.c
hovy 4= =E,-E,
n—gq
provoquant ainsi 1’excitation de 1’atome d’hydrogene de niveau E,, vers le E

n

niveau £,

Doc. 4

D CONFIGURATION ELECTRONIQUE D'UN ATOME OU D’UN ION

« Etablir la configuration électronique d’un atome ou d’un ion monoatomique dans un état donné
consiste a indiquer la répartition, dans cet état, de ses électrons dans les différents niveaux
d’énergie, ou sous-couches, ls, 2s, 2p, ... le nombre d’électrons dans chaque sous-couche étant
noté en exposant.

Le principe de Pauli et la regle de Klechkowski permettent d’établir la configuration électronique
d’un atome dans son état fondamental, c’est-a-dire le plus stable.

La régle de Hund permet de prévoir la répartition des électrons dans les sous-couches non satu-

rées correspondant a 1’état fondamental.

* Principe de Pauli :

Dans un édifice monoatomique, deux électrons ne peuvent avoir leurs quatre nombres quantiques
identiques.

Une orbitale atomique ne peut décrire au maximum que deux électrons.

Ainsi, une sous-couche zs contient au maximum deux électrons, une sous-couche np en contient
six au maximum, une sous-couche nd dix et une sous-couche nf quatorze.

* Reégle de Klechkowski :

Dans un atome polyélectronique, ou dans un anion, 1’ordre de remplissage des sous-couches,
caractérisées par le doublet (n, €) est celui pour lequel la somme (1 + €) croit.

Quand deux sous-couches différentes ont la méme valeur pour la somme (n + €), la sous-couche
qui est occupée en premier est celle dont le nombre quantique principal 7 est le plus petit.

» Regle de Hund :

Quand un niveau d’énergie est dégénéré et que le nombre d’électrons n’est pas suffisant pour
saturer ce niveau, I’état de plus basse énergie est obtenu en utilisant le maximum d’orbitales
atomiques, les spins des électrons non appariés étant paralleles.

« Pour établir la configuration électronique d’ un anion monoatomique dans son état fondamental,
on procede comme pour un atome.

« Pour établir la configuration électronique d’ un cation monoatomique dans son état fondamental,
on part de la configuration électronique de I’atome correspondant dans son état fondamental et
on arrache les électrons de la derniere sous-couche occupée, sauf pour les atomes des blocs d
ou f pour lesquels ce sont les électrons de la sous-couche s occupée de nombre quantique
principal le plus élevé qui sont arrachés en premier.
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* On appelle élément de transition, un élément caractérisé par une sous-couche (n — 1)d, ou
(n — 2)f, incompletement remplie a 1’état atomique ou dans un état d’oxydation stable (état dans
lequel I’atome a formellement perdu des électrons).

* Les électrons de valence sont ceux dont le nombre quantique principal est le plus élevé ou ceux
qui appartiennent a des sous-couches en cours de remplissage. Les électrons de I’atome qui ne
sont pas des €lectrons de valence sont des électrons de cceur.

» Un atome, un ion ou un édifice polyatomique qui posseéde des électrons célibataires, c’est-a-
dire non appariés, est paramagnétique ; dans le cas contraire, il est diamagnétique.

D CLASSIFICATION PERIODIQUE

 Le nombre de protons que contient un noyau est appelé numéro (ou nombre) atomique et noté
Z. Le nombre de nucléons (protons et neutrons) que contient un noyau est appelé nombre de
masse et noté A. C’est le numéro atomique qui caractérise un élément chimique.

« Les éléments chimiques sont rangés de la gauche vers la droite dans le tableau périodique selon
leur numéro atomique croissant.

Chaque ligne du tableau, appelée période, commence avec le remplissage de la sous-couche ns
et finit, pour n > 1, avec le remplissage de la sous-couche np. Le dernier élément correspondant
est un gaz rare. Sa configuration électronique permet d’écrire la configuration de cceur des
atomes des €éléments de la période suivante.

* Les atomes des éléments appartenant a une méme colonne du tableau périodique ont la méme
configuration électronique de valence. IIs ont donc les mémes propriétés chimiques et constituent
une famille chimique (doc. 5).

numéro de colonne famille chimique exemples électrons de valence
1 alcalins Li, Na, K, Rb, Cs, Fr ns!
2 alcalino-terreux Be, Mg, Ca, Sr, Ba, Ra ns?
16 chalcogenes 0O, S, Se, Te ns2np4
17 halogeénes F, Cl, Br, I nsznp5
18 gaz nobles ou rares |He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn nsznp6
Doc. 5

 Les éléments peuvent étre regroupé en blocs. Le bloc s correspond au remplissage des sous-
couches ns (colonnes 1 et 2), le bloc d a celui des sous-couches (n — 1)d ( colonnes 3 a 12), le
bloc p a celui des sous-couches np (colonnes13 a 18) et le bloc f a celui des sous-couches
(n—2)f: il est constitué par les deux lignes situées sous le tableau (les lanthanides et les actinides).

D PROPRIETES ATOMIQUES

 L’énergie de premiere ionisation E; est I’énergie minimale nécessaire pour arracher un électron
a un atome gazeux dans son état fondamental :
o -
M(g)—> M™(g) +e=  Ej
L’énergie de premiere ionisation augmente de la gauche vers la droite au sein d’une méme
période et du bas vers le haut dans une colonne ; elle est toujours positive.
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» L’énergie de premier attachement électronique E,; est 1’énergie mise en jeu pour attacher un
électron a un atome gazeux :

Mg +e—> M (g) Eun
Les atomes dont les énergies de premier attachement électronique sont les plus négatives sont les
atomes d’halogene qui acquierent la structure électronique d’un gaz noble en captant un électron.
Les atomes dont les énergies de premier attachement électronique sont positives ou nulles sont
les atomes dont les sous-couches sont toutes saturées, c’est le cas des atomes des éléments des
seconde, douzieme et dix-huitieme colonne de la classification périodique.
« L affinité électronique A.E. est ’opposée de I’énergie de premier attachement électronique :

AE. = - Ey1.

Elle est souvent positive.

o [’électronégativité est une grandeur relative sans dimension qui détermine I’aptitude d’un
atome a attirer a lui le doublet électronique qui le lie a un autre atome.

Elle peut étre définie de différentes manieres.

Selon Mulliken :
(Eil +A.E.) ]
XM = kM.f avec kyy = 1,00 eV~
En excluant la dix-huitieme colonne, elle augmente de la gauche vers la droite et du bas vers le

haut dans le tableau périodique : le fluor est I’élément le plus électronégatif.
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EnoneC E S

n Nombres quantiques et orbitale
atomique

1 = Un triplet de trois nombres quantiques (n, €, my)
caractérise toute orbitale atomique.

Préciser les valeurs possibles de # et les relations entre ces
nombres.

2 = Indiquer, parmi les triplets suivants, celui (ceux) qui
est (sont) impossible(s) :
ayn=3;0=2;m=0;
n=3;0=0;mg=3;

byn=2;¢=2;mp=-1;
d)n=3;¢0=-2;me=0.

3 = Indiquer, apreés avoir rappelé la nomenclature des
orbitales selon la valeur du nombre quantique azimutal ¢,

si les différents symboles caractérisent ou non une orbita-
le atomique :

a)lp; b) 3f; ¢)S¢; d) 4s; e) 2d.
4 = Désigner les orbitales atomiques correspondant aux

électrons caractérisés par les ensembles de nombres quan-
tiques suivants :

an=3;0=2;m=1;
n=1;€=0;,me=0;
e)n=4;0=2;mp=0;

byn=2;€=1;m=0;
d)n=3;¢=2;,mp=-2;
n=3;¢=1;mp=-1.

5 = Dénombrer les orbitales atomiques de type ng.
Préciser ensuite la valeur minimale de n pour laquelle elles
apparaissent et le nombre maximal d'électrons qu'elles
peuvent contenir.

@@ Conseil

Revoir la définition des nombres quantiques et la
notation des orbitales atomiques dans les Rappels de
cours ou dans H Prépa Chimie, 1'¢ année, MPSI-
PTSI, page 176.

&3 spectre de I'atome d’hydrogéne

L’existence du spectre d’émission de I’atome d’hydrogene,
soumis a irradiation lumineuse, a été prouvée expérimen-
talement bien avant que la théorie de Bohr n’en propose
une explication plausible. Les nombres d’onde ¢ des
diverses raies sont empiriquement liés par la relation de

Ritz :
1 1 ]
w2 p?

1
Gp%n=;t—
P —n

=RH n<p€N*.
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1 = Exprimer la longueur d’onde 4, _, , correspondante
en fonction de Ry, n et p.

2m Etablir, a partir de la relation de Ritz, I’expression de
I’énergie d’un niveau E,,.

3 = Calculer, en J et en eV, I’énergie minimale nécessaire
pour ioniser un tel atome.

4 = Déterminer les valeurs des longueurs d’onde des pre-
miere et derniere raies des séries de Lyman (n = 1), Balmer
(n =2), Paschen (n = 3), Brackett (n = 4) et Pfund (n = 5)
de I’atome d’hydrogene. Préciser a quel domaine des
ondes électromagnétiques ces radiations appartiennent.

5 m Une cellule photoélectrique contient un élément pour
lequel 1’énergie d’extraction (énergie minimale a fournir
pour lui arracher un électron ou énergie d’ionisation du
solide) est Eq = 2,25 eV. Elle est éclairée par un faisceau
polychromatique constitué de raies du spectre d’émission de
I’hydrogeéne apres excitation de celui-ci par de la lumiere
blanche.

Identifier toutes les transitions p — n susceptibles de créer
un effet photoélectrique avec cette cellule.

@@ Conseils

2) Revoir I’expression des énergies électroniques
permises pour 1I’atome d’hydrogene.

3) Prendre garde aux unités.

5) L’énergie des photons permettant 1’ionisation du
solide doit étre égale a I’énergie d’extraction. La
lumiere utilisée pour exciter les atomes d’hydrogene
appartient au domaine du visible.

B lon hydrogénoide

On appelle ion hydrogénoide un ion constitué d’un noyau
de numéro atomique Z et d’un seul électron.

1 = Les ions Bet (Z(Be) = 4) et Li?* (Z(Li) = 3) sont-ils
des ions hydrogénoides ? Quel est I’ion hydrogénoide
correspondant a 1’élément carbone (Z(C) = 6) ?

2 = a) Rappeler la définition de 1’énergie d’ionisation de
I’atome d’hydrogene. Quelle est sa valeur ?

b) Les énergies d’ionisation de He*, (Z(He) = 2) et de Li%*
valent respectivement 54,4 eV et 1224 eV. Peut-on

trouver une relation simple entre leur nombre de charge,
leur énergie d’ionisation et celle de I’atome d’hydrogene ?
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3 = Les valeurs de 1’énergie propre de ces systemes satis-
font 2 la relation : E, = — E;/n* oli n est un entier positif.

a) Calculer la valeur de I’énergie propre des quatre
premiers niveaux d’énergie des ions He® et Li2* ainsi
que celle de 1’atome d’hydrogene. Les comparer.

b) Pourquoi peut-on dire que I’électron unique d’un
systeme hydrogénoide devient de plus en plus lié lorsque
Z augmente ?

Donnée :
Les niveaux d’énergie de 1’atome d’hydrogéne sont don-
nés par la relation (lorsque E,, est exprimée en eV) :

- 13,6
E,=—5

ol n est un entier positif.
n

@@ Conseils

2) Utiliser la valeur du numéro atomique et revoir la
définition de cette grandeur.

3) Réfléchir a la signification de E, lorsque n tend
vers I’infini.

n Excitation par choc

Les niveaux d’énergie quantifiés de 1’atome d’hydrogene
sont donnés par la relation :

E,=-13,6/n%(eV),
n étant un nombre entier.

1 = Quelle est I’énergie d’ionisation d’un atome d’hydro-
gene ?

2 m Quelle est I’énergie cinétique minimale d’un électron
capable de provoquer, par choc, I’excitation d’un atome
d’hydrogeéne de son niveau fondamental (n = 1) a son
premier niveau excité (n = 2) ? Sous quelle tension mini-
male cet électron, initialement au repos, a-t-il été accéléré ?

3 m L’atome d’hydrogene précédemment excité revient a
I’état fondamental (n = 1) avec émission d’un photon.
Quelle est sa longueur d’onde ? A quel domaine de radia-
tions appartient cette onde ?

Données : 1,00 eV =1,60.10"19T; ¢ =1,60.10~1° C.

@@ Conseils

1) Revoir la définition de 1’énergie d’ionisation.

2) La variation d’énergie d’un électron accéléré sous
une tension U est égale a eU. Penser a la définition
d’un électronvolt.

3) Revoir le document 3 les Rappels de cours.

B Spectre de I'hélium ionisé
L’hélium a pour numéro atomique Z = 2.

1 = Combien d’électrons posséde 1’ion Het ?

2 m Le spectre d’émission de 1’ion He* est un spectre dis-
continu constitué de séries de raies. Les niveaux d’énergie
de I’ion Het dépendent du nombre quantique principal n
par la relation: E,, = — E / n? ot n est le nombre quantique
principal. Une série de raies est constituée par I’ensemble
des radiations correspondant aux désexcitations vers un
niveau donné. La série de Pickering correspond aux
transitions vers le niveau n = 4.

a) Déterminer les longueurs d’onde dans le vide des radia-
tions correspondantes appartenant au domaine du visible.

b) Quelle est la plus petite longueur d’onde de cette série ?
A quel domaine appartient-elle ?

Données :

E=544eV;h=6626.10"%1s;

¢=3,00.108 m.s™!; 1,00 eV = 1,60. 10~ 197

@@ Conseils
2) L’énergie €lectronique d’un ion hydrogénoide est
quantifiée.
L’énergie d’un photon est inversement proportion-
nelle a sa longueur d’onde dans le vide.

B Configurations électroniques
interdites

1 m Identifier, parmi les configurations électroniques sui-
vantes, celles a exclure parce que violant le principe de
Pauli :

a) 152252 2p7 ;
c) 152 252 2p6 353 ;

b) 152 252 2p0 352 3p0 3d12 452 ;
d) 152 252 2p% 352 3p0.

2 = Indiquer, parmi les configurations électroniques sui-
vantes celle(s) qui représente(nt) l'état fondamental, un

état excité ou une configuration interdite de I’atome de
carbone (Z = 6).

—
bl
[\
N

2p

~

+
+

a)
b)
©
d)
e)
f)

g)
h)

T bEEt et

T T

I

R
|

JF
JF
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3 = Classer, par énergie croissante, les diverses configu-
rations de 1’atome de nickel (Z = 28) :

a) 152252 2p0 352 3p0 3410 450 ;

b) 152252 2p© 352 3p8 346 452 ;

¢) 152252 2p© 352 3p© 3d8 452,
@@ Conseil

2) Revoir les regles permettant de déterminer les
O.A. occupées dans 1’état fondamental d’un atome.

n Configuration électronique du
tungstene
D’apres Centrale TSI, 2003.

Le tungsténe a pour numéro atomique Z = 74 ; son nombre
de masse est A = 184.

1 = Quelle est la composition d’un atome de tungstene ?
2 = Donner le nom des quatre nombres quantiques.

3 = Les orbitales atomiques (ou sous-couches) sont dési-
gnées par des lettres s, p, d et f. A quoi correspondent ces
lettres ?

4 = Rappeler la regle de Klechkowski. Elle s’applique au
tungstene : écrire la configuration électronique du tungste-
ne dans son état fondamental. A quel groupe appartient-il ?

@@ Conseil

1) Revoir la définition du numéro atomique et du
nombre de masse.

G Architecture atomique

1 m Etablir le schéma qui détermine l'ordre de remplissage
des orbitales atomiques pour un atome dans son état fon-
damental.

2 m Enoncer le principe de Pauli.

3 = Préciser la dégénérescence d'un niveau de type ns, np,
nd ou nf. Enoncer la régle de Hund.

4 = Dénombrer, a partir des relations entre les nombres
quantiques, le nombre de quadruplets (1, £, mg, my) associés
a une valeur de n. En déduire le nombre total d'éléments
représentés pour n € [1 ; 5].

5* m Positionner la premiére sous-couche ng dans la
séquence de remplissage des niveaux électroniques. En
déduire le numéro atomique du premier élément compor-
tant ce niveau dans la classification périodique.

@@ Conseil

Revoir les regles permettant d’établir la configuration
électronique d’un atome dans son état fondamental.
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£ célibat et magnétisme

On considere les atomes de numéro atomique Z inférieur
ou égal a 10 dans leur état fondamental.

1 = Déterminer le nombre d’électrons célibataires qu’ils
possedent.

2 = Quels sont ceux qui sont diamagnétiques ?
3 = Quels sont ceux qui sont paramagnétiques ?

4 = Quels sont ceux qui sont paramagnétiques a 1’état
fondamental mais peuvent étre diamagnétiques dans un
état excité ?

@@ Conseils

* Revoir les définitions des termes paramagnétiques
et diamagnétiques.

* Répartir les électrons de valence dans les orbitales
atomiques.

m Classification périodique

1 m Etablir la configuration dans leur état fondamental des
atomes correspondant aux éléments suivants :

a) potassium K, Z(K) = 19 ;

b) iode I, Z(I) = 53 ;

¢) hafnium Hf, Z(Hf) = 72.

2 = En déduire leur place dans la classification. Nommer
la famille a laquelle ils appartiennent lorsque vous la

connaissez et citer quelques propriétés chimiques des
corps simples correspondants.

3 = Quelle est la configuration électronique des atomes de
I’élément situé dans la classification périodique a :

a) la quatrieme période et a la quinzieme colonne ;

b) la cinquieme période et a la septiéme colonne ;

¢) la sixieme période et a la treizieme colonne.

@@ Conseils

* Revoir les regles permettant d’établir la configura-
tion électronique d’un atome dans son état fonda-
mental.

* Revoir la structure de la classification périodique.

m Configurations électroniques
d’ions

1 m= Etablir la configuration dans leur état fondamental des

cations suivants :

a) TiZ* (Z(Ti) = 22) ;

¢) Ho** (Z(Ho) = 67) ;

b) Ga3t (Z( Ga) = 31) ;
d) Pb2t (Z(Pb) = 82).
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2 m Etablir la configuration dans leur état fondamental des
anions suivants :

a) Se? (Z(Se) = 34) ;

b) I" (Z(I) = 53.

@@ Conseils

* Revoir les regles permettant d’établir la configura-
tion électronique des ions monoatomiques dans leur
état fondamental. Prendre garde aux éléments du bloc
d ou du bloc f.

» Réordonner les configurations par n croissant.

€73 Eléments de transition
1 = Rappeler la définition d’un élément de transition.

2 m Les ions Cu* correspondent 2 un degré d’oxydation
stable de 1’élément cuivre (Z = 29), les ions Ag'
correspondent au degré d’oxydation stable de 1’argent
(Z(Ag) = 47) et les ions Zn?* correspondent au degré
d’oxydation stable de I’élément zinc (Z(Zn) = 30). Les
éléments cuivre, argent et zinc sont-ils des éléments de
transition ?

@@ Conseils

 Revoir la définition des éléments de transition.
» Utiliser la configuration électronique des atomes et
cations considérés dans leur état fondamental.

m Degrés d'oxydation

Un élément est au degré d’oxydation x lorsqu’il semble
avoir formellement perdu x électrons.

Quel(s) degré(s) d’oxydation peut-on prévoir pour les
éléments :

a) calcium Ca (Z=20) ;

b) sodium Na (Z=11) ;

¢) chlore C1 (Z=17) ;

d) manganése Mn (Z = 25) ?

@@ Conseil

Utiliser la configuration électronique de valence des
atomes des éléments considérés.

€D Energie de premiére ionisation
Le calcium est le troisieme élément de la seconde colonne.

1 = Quelle est la configuration électronique de ses atomes
dans leur état fondamental ? En déduire son numéro ato-
mique.

2 = Le tableau ci-dessous donne les énergies de premiére
ionisation des atomes des éléments de la période du
calcium par ordre croissant de leur numéro atomique en
omettant les éléments du bloc d.

élément | K | Ca| Ga| Ge | As | Se | Br | Kr
Ej (V)| 4,34(6,11|6,00] 7,9 [9,81]9,75|11,81|14,00

a) Comment varie globalement 1’énergie de premiére ioni-
sation en fonction de Z ? Que peut-on en déduire ?

b) Expliquer les deux singularités présentées par le
calcium et I’arsenic.

@@ Conseils

1) Revoir la structure de la classification périodique.
2) Rechercher la nature des électrons qui sont arra-
chés le plus facilement et s’intéresser aux configu-
rations électroniques des atomes et des cations
correspondants.

€53 Electronégativité de Mulliken

1 = Rappeler la définition de 1’électronégativité de
Mulliken.

2 = Le tableau ci-dessous donne les énergies de premier
attachement électronique et les énergies de premiére ioni-
sation des atomes des éléments alcalins.

élément Li Na K Rb Cs

E
«J 1:::)11- 1| —60 | —53 | —49 | —47 | 46
EyqeV) | 54 | 514 | 434 | 418 | 3,89

a) Ou sont situés les éléments alcalins dans la classifica-
tion périodique ?

b) Déterminer 1’électronégativité de Mulliken des diffé-
rents alcalins.

¢) Comment ces €lectronégativités varient-elles ? Cette
évolution était-elle prévisible ?

Données :

Na=6,02.1083 mol~!'; 1,00 eV = 1,60. 10~ 19].

@@ Conseils

Revoir les Rappels de cours si nécessaire.
Prendre garde aux unités.

€1 Réactivité des dihalogénes

1 = Ot est située la famille des halogénes dans la classi-
fication ? Quelle est la configuration de valence des
atomes correspondants dans leur état fondamental ?
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2 = Quels sont les corps simples correspondant aux halo-
genes ?

3 = a) Dans un tube a essai, on introduit 1 mL de solution
de sulfate de fer (II), Fe2t + SO42*, acidifiée a 1’acide sul-
furique, de concentration C = 0,1 mol.L~ 1 On ajoute,
avec précaution, 1| mL d’eau de dichlore, on bouche et on
agite.

On répartit la solution obtenue dans deux tubes a essai I et
II et on ajoute :

—dans I, 1 mL de solution de thiocyanate de potassium :
on obtient une solution limpide rouge sang, couleur due a
I’ion [FeSCN]?*;

—dans II, 1 mL de solution de soude, Nat + HO™ : on
obtient un précipité rouille d’hydroxyde de fer (III)
Fe(OH)s.

On recommence en remplacant 1’eau de dichlore quasi
incolore par :

—de I’eau de dibrome orangée : les résultats obtenus sont
similaires ;

— une solution de diiode brune : on n’observe pas aucune
évolution.

Que peut-on en conclure ?

Ecrire I’équation des réactions mises en jeu.

b) Dans un tube a essai, on introduit 1 mL de solution de
diiode et 1 mL de solution de thiosulfate de sodium,
2 Nat + SZO%_ : la couleur du diiode disparait.

Sachant qu’il s’est formé des ions tétrathionate S4O%_ au
cours de cette réaction, conclure et écrire I’équation des
réactions mises en jeu.
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¢) Peut-on dire que les dihalogénes en solution aqueuse
sont des oxydants ? Pourquoi ? Tous les halogenes ont-ils
le méme pouvoir oxydant ?

d) Quelle manipulation permettrait de comparer directe-
ment le pouvoir oxydant des dihalogenes ?

@@ Conseils

e Une réaction d’oxydoréduction est une réaction
d’échange d’électrons entre un oxydant et un réducteur.
 Un oxydant est une espece chimique susceptible de
capter un ou plusieurs électrons.

» Un réducteur est une espece chimique susceptible
de céder un ou plusieurs électrons.

m Abondance relative

1 = Définir le terme isotope.

2 = Le cuivre posséde deux isotopes : le cuivre 63 de
masse molaire atomique M(%3Cu) = 62,930 g.mol!
et le cuivre 65 de masse molaire atomique
M(®5Cu) = 64,928 g.mol~ L.

La masse molaire du mélange isotopique naturel vaut
M(Cu) = 63,546 g.mol L.

Quelle est 1’abondance relative dans la nature des deux
isotopes du cuivre ?

@@ Conseil

La masse molaire du mélange isotopique naturel
est une moyenne pondérée des masses molaires
atomiques des différents isotopes existant dans la
nature pour 1’élément considéré.
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G 0 R R

(1 )Nombres quantiques et orbitale
atomique

1 = Le nombre quantique principal 7 est un entier stricte-
ment positif.

Le nombre quantique secondaire (ou azimutal) € est un entier,
positif ou nul, appartenant a l'intervalle [0 ; (n — 1)] ;ily a
donc n valeurs différentes de €.

Le nombre quantique magnétique my est un entier relatif tel
quemge [-€;+€];ilyaalors (2 € + 1) valeurs différen-
tes de my.

2 = La combinaison a) est seule permise. Les autres propo-
sitions sont impossibles :

* b) parce que € est obligatoirement inférieur a n ;

* ¢) car my ne peut dépasser ¢, en valeur absolue ;

« d) puisque ¢ ne peut prendre des valeurs négatives.

3 = Pour une valeur donnée de n, les états électroniques sont
caractérisés par les différentes valeurs de €.

p symbole origine
de I’état du symbole

0 s sharp

1 p principal

2 d diffuse

3 f fondamental

4 g alphabet *

(*) Au-dela de € = 3, les divers états sont désignés, en pour-
suivant l'ordre alphabétique.

Les propositions a), b) et e) sont incorrectes, les symboles s,
p, f et d sous-tendant des valeurs de ¢ qui surpassent (n—1).
En revanche, les propositions c¢) et d) sont envisageables, les
états 4s (avec € = 0) et 5g (avec ¢ = 4) étant permis.

4 ma)0A. 3d; b) O.A. 2p;
¢) O.A. 1s; d) O.A.3d;
e) O.A. 4d ; f) O.A. 3p.

Une orbitale atomique est caractérisée par le triplet (1, €, ny).
Les appellations ns, np, ... caractérisent en fait les sous-cou-
ches. De ce fait, les triplets a) et d) définissent chacun une
O.A. 3d. Nous verrons au chapitre 3 le role joué par m¢ dans
la dénomination des orbitales p ou d.

y
5 = A une valeur donnée de €, correspondent (2 € + 1)
orbitales atomiques. Pour € = 4 , il en résulte neuf orbitales
atomiques pouvant contenir chacune deux électrons, soit un

total de 18 électrons.
La valeur minimale de n est alorsn =€ + 1 = 5.

(2 )Spectre de I’'atome d’hydrogéne

1 = D’apres la relation de Ritz (1) :

p2—n2= 1

2,2 :
n=.p lp —n
Son inverse, la longueur d’onde 4,_,, , est alors :

Op>n=Ry

A o= n’.p? 1

p—n= 2 Ry

2 = L’émission d’un photon implique :
h.v=h.c.o=-AE =—(E,-E,).

Le remplacement de o par son expression tirée de (1) conduit,

par identification, a :

En=—h.C.RH. i .
n

3 = Lénergie d’ionisation est 1’énergie nécessaire pour
expulser I’électron de son niveau fondamental (n = 1) jusqu’a
I’infini, d’ou :

1
Ei=En—E,=-h.c.Ry. |— - —
[e2e] }’[2
=+h.c.Ry.
E; = 6,626 . 1073% x 2,998 . 108 x 1,097 . 107
=2,179. 10718 J,
soit : E;=13,60 eV.
Remarque :

Cette valeur de 13,6 eV est celle qui apparait dans la formule
des énergies propres de I’ atome d’ hydrogene.

4 = Pour la premicére raie d’une série :

nP(n+1)? 1

A=A = .
1 (n+1)—n 2n+1 Ry
Pour la derniere raie d’une série :
2 1 1
Mim=Aewsp= — . — =— .12,
lim —n 1_n_2 RH RH
p2
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série Lyman Balmer Paschen Brackett Pfund

n 1 2 3 4 5
21(nm) 125,1 656,2 1875 4051 7458
Aim(nm) 91,16 364,2 8204 1459 2279
domaine LAY visible et U.V, IR. LR. LR. lointain

5mLla Ilumiére blanche est la lumitre visible
(A € [400 ; 750] nm). Les seules raies d’émission qu’elle peut
engendrer appartiennent a la série de Balmer, donc n = 2.

Ep < pﬁzzl}l;c,soit Ap 2 <552 pm,

p— 2
ce qui impose, d’aprés la relation de 4, _, ,,, la condition :

4p2

p2

400 = 552 avec p entier.

La résolution donne p =4 ; 5 ; 6.
D’ou les transitions :
452;5-52;6->2.

(3 ) lon hydrogénoide

1 = Un ion hydrogénoide est un systéme a deux particules :
le noyau et I’'unique électron.

L’atome de béryllium possede quatre électrons, I’ion Be™ en
posseéde donc trois : ce n’est pas un ion hydrogénoide.
L’atome de lithium posséde trois électrons, I'ion Li2* en
posséde donc un : c’est un ion hydrogénoide.

L’atome de carbone possede six électrons ; 1’ion hydro-
génoide correspondant en posseéde un : il s’agit donc de
I’ion C3*,

2 = a) Cest ’énergie minimale qu’il faut fournir & I’atome
gazeux dans son état fondamental pour lui arracher un électron.
L’atome d’hydrogene ionisé a une énergie électronique nulle
lorsque 1’électron arraché ne possede pas d’énergie cinétique.
Cela correspond a la limite n — <.
E; : énergie d’ionisation de 1’atome d’hydrogene.
Ei =0 —E] = 13,6 eV.

EMeY) _, B

b) A
Ei(H) Ei(H)

Ces rapports peuvent étre comparés au carré des numéros
atomiques :
(Z(He))*> = 4 ; (Z(Li))* = 9.
Pour un ion hydrogénoide XP* 1’énergie vaut :
(@X)2.E(H)
2

n

1B = avec E;(H) = 13,6 eV.

3 m a) E; représente 1’énergie d’ionisation de ces systmes
(cf.2) a)).

Le calcul des valeurs de I’énergie des quatre premiers
niveaux de ces systemes permet d’établir le tableau ci-apres :
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entité Eq(eV) E5(eV) E;(eV) E4(eV)
H - 13,6 -3,40 -1,51 -0,85
He* -544 - 13,6 -6,04 -3,40
Li%* -1224 -30,6 - 13,6 - 17,65

b) E,(H) > E,(He*) > E,(Li*").
Plus le niveau d’énergie €lectronique est bas, plus I’électron
est lié au noyau. Cette stabilité croit avec Z.

(4 ) Excitation par choc

1 = Lorsque ’atome d’hydrogeéne est ionisé (proton infini-
ment éloigné de 1’électron ; I’électron ne possédant pas
d’énergie cinétique) 1’énergie de I’atome est nulle, ce qui
correspond a la valeur limite n — .
Soit E;, I’énergie d’ionisation :

E;=0-E; =13,6 V.

2 = Soit E, I’énergie cinétique de 1’électron ;
traduisons la conservation de 1’énergie lors du choc :
Ey + Ec min = Ep-
Si I’électron possede une énergie cinétique supérieure, il
repart avec 1’énergie cinétique E :

Ecmin=Ey—E;=-13,6 (%—1)=10,2€V;

E.pn=eU;doulU=102V.

Remarque :

*Ecmin=102eV=102xe J=¢ex 102 C.V

J EC min = €. U.

L’ utilisation de I’ électronvolt comme unité d’ énergie permet
de déterminer simplement la tension U.

3 = Lors de la désexcitation de 1’atome d’hydrogéne, un
photon d’énergie € est émis :

h.c
€—E2—E1 = N
D’ou : = S ;
E,-E;
34 8
X = 6,626.10~* x 3,00.10 =1.22.107 m = 122 nm.

13,6 x 1,60.10-19 (1 —L>
22

Cette radiation appartient au domaine de 1’ultraviolet (U.V.).

(5 )Spectre de I’hélium ionisé
1 = L’ion He* possede un électron.

2 = a) L'énergie & des photons émis est telle que :
& = E — E4 pour une désexcitation du niveau n = i vers le
niveau n =4 ;
£i=£;soit)\i= h.c .
Ni E—E4
A5 =1 015 nm n’appartient pas au domaine du visible mais a
celui des radiations infrarouges.
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Ag = 658 nm ; A7 = 543 nm ; Ag = 487 nm ; Ag = 455 nm ;

Mo = 435 nm ; Ay = 421 nm ; A = 411 nm ;

A3 = 404 nm ; \j4 = 398 nm : cette radiation est a la fron-

tiere du domaine visible (A € [400 nm, 750 nm]).

Oh;; puisque la différence d’énergie entre les
—Ey

niveaux mis en jeu et la longueur des radiations correspon-

b) Amin =

dantes sont inversement proportionnelles.
Mmin = 3,65.1077 m = 365 nm : domaine des U.V.
C’est une désexcitation du niveau E, = 0 vers le niveau Ey.

( 6 ) Configurations électroniques
interdites

1 = Les configurations qui ne respectent pas le principe de
Pauli sont les configurations a), b) et ¢) car une sous-couche
np ne peut contenir que six électrons, une sous-couche nd
dix €lectrons et une sous-couche ns deux €lectrons.

2 m « La configuration d) est interdite puisque deux électrons
d’un atome ne peuvent pas avoir leurs quatre nombres quan-
tiques identiques.

* Les configurations b) et g) représentent 1’état fondamental
de I’atome de carbone puisqu’elles vérifient les regles de
Klechkowski et de Hund.

« Les configurations a), e) et h) représentent des états excités
de I’atome de carbone puisque e) ne vérifie pas la régle de
Hund, h) ne vérifie pas la régle de Klechkowski et a) ne véri-
fie aucune de ces deux regles.

La configuration ¢) représente un état excité de ’anion C~ et
la configuration f) un état excité du cation C*.

3 = La configuration b) est interdite puisqu’elle ne vérifie
pas le principe de Pauli (3p8 !).

La configuration ¢) vérifie la régle de Klechkowski, ce qui
n’est pas le cas de la configuration a) qui est donc moins
stable : £, > E..

(7 ) Configuration électronique
du tungsténe

1 = L’atome de tungsténe est constitué d’un noyau, compor-
tant Z = 74 protons et A — Z = 110 neutrons, et de
74 électrons.

2 = 1 est le nombre quantique principal.

€ est le nombre quantique secondaire ou azimutal.
mg est le nombre quantique magnétique.

m; est le nombre quantique magnétique de spin.

3 = Une sous-couche s correspond au nombre quantique
secondaire € = 0, une sous-couche p a € = 1, une sous-couche d
a € = 2 et une sous-couche fa € = 3.

4 = La configuration électronique d’un atome dans son état

fondamental s’obtient en occupant les sous-couches, caracté-
risées par les nombres quantiques n et €, selon les valeurs
croissantes de (n + €) et 2 méme valeur de (n + £) selon les
valeurs croissantes de 7.

W : 1522522p53523p04523d104p055244105 5665247 14544

Le tungstene appartient au bloc d ; c’est un métal de transi-
tion.

Architecture atomique

1 = Dans un atome polyélectronique, 1'ordre de remplissage
des orbitales suit la régle de Klechkowski, les niveaux d’éner-
gie E, ¢ sont occupés selon les valeurs croissantes du total
T = n + {. Si plusieurs orbitales correspondent a une méme
valeur de T, I'ordre est fixé par des valeurs croissantes de 7.
Le schéma mnémotechnique proposant, indépendamment de
la valeur exacte de E, ¢, l'ordre de remplissage des niveaux
orbitaux est donné ci-dessous.

\ 71
8A8§\‘ ~5p
TS Tpae 74
~. e el
6465 pee—6d e 6f
-~ o alsy
Sy Spli 50 5738 5,
~. PR T \‘\\7\\7
A4S dp e 4
3y 3p e 3d \‘fﬁ
2 {2s T=2pp e ;5
s 1T =1 T 34
ez .
0 T T T — 3 T >
0 1 2 3 4

2 = Deux électrons d’un édifice monoatomique doivent étre
décrits par des quadruplets (n, €, m¢, my) différents.

3 m La dégénérescence d'un niveau est égale au nombre de
valeurs possibles de ny, soit 2 € + 1).

La dégénérescence des niveaux ns, np, nd ou nf est donc
respectivement de 1, 3, 5 ou 7.

Laregle de Hund indique que 1'état de plus basse énergie d'un
niveau dégénéré est celui ol les électrons de méme nombre
quantique magnétique de spin occupent le maximum d'O.A.

4 = Pour une couche, définie par le nombre quantique prin-
cipal n, les relations entre les nombres quantiques entrainent
l'existence d’O.A.

£ my nombre d’0.A.
0 0 1
1 -1,0,+ 1 3
2 -2,-1,0,+1,+2 5
n-1} -(n-1),...,0,....,+(n+1) 2n-1)

© Hachette Livre, H-Prépa Exercices, Chimie, 1" année, MPSI-PTSI
La photocopie non autorisée est un délit.




STRUCTURE ELECTRONIQUE DE L'ATOME ET CLASSIFICATION PERIODIQUE DES ELEMENTS - Chapitre 5

Le nombre d’orbitales atomiques est égal a la somme de la
série de nombre impairs :

S=1+3+..+@2n-1)=n>.
Pour n =3, il y a ainsi 9 O.A. :

mg 0 +1 0 -1 +2 +1 0 -1 -2

35 =0) pE=1) 3d (¢ =2)

Chaque orbitale pouvant accueillir deux électrons différen-
ciés par leur valeur de mg (un électron o avec
mg = + 1/2, un électron B avec my = — 1/2), le nombre
d'éléments possibles pour une valeur donnée n; de n est ainsi
de 2 n}. i

Le nombre total N,, d'éléments est alors N, =2 Y, niz.

i=1
n 1 2 3 4 5
N, 2 10 28 60 110

5 m D'aprés le schéma de la question 1), le remplissage de la
sous-couche 5g interviendrait entre celui des sous-couches 8s
et 6f.

Le premier élément du bloc g devrait donc comporter la
configuration électronique :

152 252 2p0 352 3p0 452 3d'0 4pb 552 4d10 5p0 652 4114 5410 6p©
752 5114 6410 7p0 852 561 .

11 aurait alors le numéro atomique Z = 121.

(9 ) célibat et magnétisme

1 = Déterminons les configurations électroniques cor-
respondantes et la répartition des électrons dans la derniere
sous-couche occupée.

H:Z=1:1s i
He:Z=2:12 A1
Li: 152 25! thzs
Be : 152 25 Al-2s

: 152 252 2p!

B 4 —
c:if222 A Ay
P S S
o:12222* AL A Ay
F:i2222° AL 4 Ao
Ne:1s22:2 256 AL AL AL

Possedent des électrons célibataires : H, Li, B, C, N, O et F.
2 = Sont diamagnétiques, c’est-a-dire ne possédent pas

d’électrons célibataires : He, Be et Ne.
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3 = Sont paramagnétiques les atomes possédant des
électrons célibataires, c’est-a-dire : H, Li, B, C, N, O et F.

4 = Les atomes, qui sont paramagnétiques a 1’état fonda-
mental mais peuvent étre diamagnétiques dans un état excité,
doivent posséder un nombre pair d’électrons. C’est le cas de
CetO.

Classification périodique

1 = La configuration électronique des atomes dans leur état
fondamental s’établit en respectant le principe de Pauli et en
suivant la regle de Klechkowski.

a) K : 152 252 2p5 352 3p0 451,

b) I : 152 252 2p5 352 3p0 452 3d10 4p0 552 4410 5p5,

¢) Hf : 152 252 2p6 352 3p6 452 3010 4p6 552 4410 5p6 652 4514
5d%

2 = a) K appartient a la quatrieme période et a la premiére
colonne. C’est un alcalin.

Le corps simple correspondant est un métal réducteur. Il
réduit I’eau selon la réaction d’équation :

K (s) + Hy0 = K* (ag) + HO™ (aq) + % H (2)
11 briile dans le dioxygene en donnant un oxyde basique :
1
2K (s)+ Pl 02 (8) =K20 (5)

K50 (s) + HbO =2 K* (aq) + 2 HO™ (aq)
b) I appartient a la cinquieéme période et a la dix-septieme
colonne. C’est un halogene.
Le corps simple correspondant est le diiode I, (s). Il a un
caractere oxydant marqué.
A D’état solide, il oxyde 1’aluminium selon :
2A1(s)+31p(s) =2All3 (s)
Lorsqu’il est dissous dans 1’eau, il oxyde les ions thiosulfate
selon :
2- — 2-
I (aq) +25,03 (aq) =21 (aq) + S40¢ (aq)
c) Hf appartient a la sixiéme période et a la quatrieme colonne.
3 m a) [Ar] 310 452 4p3.
b) [Kr] 4d> 5.
©) [Xe] 4114 5410 652 6p!.

(11) Configurations électroniques
d’ions

1 m Etablissons la configuration électronique des atomes
dans leur état fondamental en respectant le principe de Pauli
et en suivant la regle de Klechkowski.

La configuration électronique des cations dans leur état fon-
damental s’en déduit en Otant les électrons des dernicres
sous-couches occupées et en Otant les électrons ns lorsque la
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derniere sous-couche occupée est une sous-couche (n — 1)d
ou (n—2)f.

a) Ti : [Ar] 3d? 4s2 ; Ti2* : [Ar] 3d2

b) Ga : [Ar] 3d10 452 4pl ; Ga3* : [Ar] 3410,

¢) Ho : [Xe] 4f11 652 ; Ho?* : [Ar] 4f11,

d) Pb : [Xe] 4714 54190 652 6p? ; Pb2* : [Xe] 414 5410 6s2.

2 = La configuration électronique des anions se détermine en
procédant comme pour les atomes.

a) Se2-: 152 252 2p5 352 3p0 452 3410 4p0 : [Kr].

b) I : [Kr] 4410 552 5p5 : [Xe].

(12) Eléments de transition

1 = Un élément de transition est un élément qui présente une
sous-couche (n — 1)d ou (n — 2)f non saturée a 1’état atomique
ou dans un état d’oxydation stable.

2 = Déterminons la configuration électronique dans leur état
fondamental des atomes et des cations correspondant aux
degrés d’oxydation stables cités.

Cu : [Ar] 3d'0 45! : C’est une exception a la regle de
Klechkowski. Cu®* : [Ar] 3d°.

La sous-couche 3d est insaturée : le cuivre est donc un €lé-
ment de transition.

* Zn : [Ar] 3d'0 452 ; Zn** : [Ar] 341"

La sous-couche 3d est saturée dans Zn et Zn?* : le zinc n’est
pas un €lément de transition.

« Ag : [Kr] 4d'0 551 ; Ag* : [Kr] 4410,

L’argent n’est donc pas un élément de transition.

(13) Degrés d'oxydation

1 = Etablissons les configurations électroniques dans leur
état fondamental des atomes considérés en respectant le prin-
cipe de Pauli et en suivant la régle de Klechkowski.

a) Ca : 152 252 2p5 352 3p0 452,

Il possede deux électrons de valence. On peut prévoir les
degrés d’oxydation +I et +I1.

b) Na : 152 252 2p0 351,

Il posséde un électron de valence, on peut prévoir le degré
d’oxydation +1.

¢) Cl : 152 252 2p0 352 3p5.

Il possede sept €lectrons de valence, on peut prévoir les
degrés : +1, +I1, ..., +VII, mais aussi le degré d’oxydation —I
car CI=: 152 252 2p6 352 3p6 : [Ar].

d) Mn : [Ar] 3d5 4%

Il possede sept électrons de valence, on peut prévoir les
degrés : +1, +11, ..., +VIL

Energie de premiére ionisation

1 = L’élément calcium appartient a la quatriéme période
puisque la premiere période ne comporte pas d’élément a la
deuxieme colonne.

On en déduit sa configuration €lectronique : [Ar] 4s2 et son
numéro atomique : Z = 20.

2 = a) L’énergie de premiere ionisation augmente globale-
ment avec le numéro atomique. Les électrons de valence sont
donc de plus en plus liés au noyau.
b) ¢ E;;(Ca) < Ej; (Ga). Cette singularité peut s’expliquer a
I’aide des configurations électroniques de valence de ces
atomes dans leur état fondamental :

Ca: [Ar] 45 ;

Ga : [Ar] 3d'0 452 4p!.
C’est un é€lectron 4s qui est arraché lors de I’ionisation de
I’atome de calcium et un é€lectron 4p, moins li€ au noyau
qu’un électron 4s, lors de I’ionisation du gallium, d’ou I’évo-
lution constatée.
* Ej1(As) > Ej(Se).
Les configurations électroniques des atomes correspondants :

As : [Ar] 3d'0 452 4p3 ;

Se : [Ar] 3d'0 45 4p* ;
montrent qu’un €lectron 4p est arraché lors de ces deux ioni-
sations.
La singularité observée est due a la stabilité particuliere des
sous-couches a demi remplies.
Cette stabilité¢ est perdue lors de I’ionisation d’un atome
d’arsenic. Elle est gagnée lors de I’ionisation du sélénium.
Remarque :
L’ énergie d’ionisation est toujours positive ; le cation obtenu
est donc toujours moins stable que I’ atome.

(15 ) Electronégativité de Mulliken

1 = L'électronégativité d’un atome B traduit son aptitude a
attirer a lui le doublet électronique qui le lie a un autre atome.
D’aprés Mulliken :

Ey(B) + AE(B
XM(B)=kM-( 1(B) + 1 ))

xv(B) = kng. (M)

avec kyg = 1,00 eVL si 1’énergie de premigre ionisation Ej; et
I’affinité électronique A.E.; sont exprimées en eV.

2 = a) Les alcalins sont situés dans la premiére colonne de la
classification périodique.

b) En convertissant 1’énergie de premier attachement électro-
nique en eV, il vient :

_ - 60.10°
Eyy(Li) = = 062eVs
a1 (L1) 6,02. 1023 x 1,60. 10719
: E; (Li)—Enl(Li)) (54+062>
Ll _ k ( il al = > >
xm(L1) = kv %) 2
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avec kyp = 1,00 eVl

xm(Li) = 3,0.

En procédant de méme, on obtient :
xm(Na) = 2,8

XM(K) =24 5
Xxm(Rb) =2,3 ;
xM(Cs) = 2,2.

¢) On vérifie bien que lorsqu’on descend dans une colonne,
I’électronégativité des éléments correspondants diminue.

Réactivité des dihalogénes

1 = La famille des halogenes est située a la dix-septieme
colonne de la classification périodique.

La configuration de valence des atomes d’halogene est de la
forme ns2 np> lorsqu’ils sont dans leur état fondamental.

2 = Les corps simples correspondant aux halogénes sont des
molécules diatomiques.

3 = a) Lors de la réaction entre le dichlore et les ions fer (II)
Fe2t, il s’est formé des ions Fe3* caractérisés par :
* |’addition d’ions SCN™ :

Fe3* (aq) + SCN™ (aq) = [FeSCN]** (aq)
« I’addition de soude, et donc d’ions hydroxyde :

Fe3* (aq) + 3 HO™ (aq) = Fe(OH); (5)
Les ions FeZ* ont donc été oxydés par le dichlore. Ce dernier
a ét€ réduit en ions chlorure CI™ selon la réaction :
2 Fe?* (aq) + Cl, (aq) = 2 Fe?* (aq) + 2 CI” (aq)

Les résultats sont similaires avec le dibrome.
Le dichlore et le dibrome sont donc des oxydants.

b) Le diiode n’est pas capable d’oxyder les ions Fe** dans ces
conditions. Cependant, il oxyde les ions thiosulfate selon :
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2- - 2-
I (aq) +2 5,03 (aq) =21+ 5406 (aq)
comme le montre la demi-équation d’oxydoréduction :

28,05 =8,08 +2¢

¢) Les dihalogeénes en solution aqueuse sont donc des
oxydants. IIs n’ont pas le méme pouvoir oxydant puisque le
diiode n’est pas capable d’oxyder les ions fer (II) contraire-
ment au dichlore et au dibrome.

d) On pourrait ajouter :

o.) une solution de dichlore a une solution contenant des ions
bromure Br—;

B) une solution de dibrome a une solution contenant des ions
chlorure CI".

Si la coloration du dibrome apparait en ol) et ne disparait pas
en P), le dichlore est plus oxydant que le dibrome, lui-méme
plus oxydant que le diiode.

(17 ) Abondance relative

1 = Deux isotopes ont des noyaux possédant le méme nom-
bre de protons mais des nombres de neutrons différents.

2 = Soient P(%3Cu), le pourcentage en cuivre 63 dans le
mélange isotopique naturel, et P(%>Cu), le pourcentage en
cuivre 65 dans le mélange isotopique naturel.

1 = P(%3Cu) + P(®3Cu) ;
M(Cu) = P(®3Cu).M(53Cu) + P(%3Cu).M(5>Cu)

= P(53Cu). M(53Cu) + (1 - P(®3Cu)). M(53Cu).

M(Cu) - M(%3Cu)
M(%3Cu) — M(%Cu)
Par suite, P(%Cu) = 0,308.
Le mélange isotopique naturel contient 69,2 % de cuivre 63
et 30,8 % de cuivre 65.

D’ou P(%3Cu) = =0,692 ;
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RAPPELS DE COURS

D MODELE DE LEWIS
e Définitions
e Liaison covalente : Paire(s) électronique(s) associant deux atomes par la mise en commun

d’¢électrons de valence pouvant provenir des deux atomes ou d’un seul. Une liaison peut étre
simple, double ou triple suivant le nombre de doublets engagés.

e Regle de ’octet : Les atomes d 'une molécule partagent autant de doublets d’électrons qu’il leur
est nécessaire pour la réalisation de leurs octets (seul H se limite a un doublet).

Le nombre x de liaisons covalentes, ou valence, que peut former un atome dépend du nombre Ny,
de ses électrons de valence. Les atomes de la seconde période, et en particulier ceux de carbone
C, azote N, oxygene O et fluor F ne peuvent pas étre entourés de plus de huit électrons ; pour ces
éléments x =8 — N, .

e Régle des dix-huit électrons ou regle de Sigdwick : A partir de la quatrieme période (Z> 18),
un élément tend a constituer des doublets covalents en nombre tel qu’ils conferent dix-huit
électrons a sa couch