Page 1 sur 6

PC* 2024 / 2025 Eléments de correction du DS 5 — 14 Mars 2025
Bellevue Partie 2 — Orydo- Réduction
Exercice 1 :

» S approprier - Analyser

Initialement le cuivre est introduit sous forme de sulfure de cuivre CuS(ll) , composé peu soluble comme
I’indique la valeur du pKs . De plus dans ce précipité le cuivre est au degré d’oxydation +II .

Dans le complexe le cuivre est au degré d’oxydation +1 : il y a donc modification du degré d’oxydation ,
ce qui ne peut étre interprété que par une réaction redox .

Plus précisément la diminution du degré d’oxydation correspond & une réduction :
[Cus est réduit en ion complexe Cu(CN)-]

....I1 faut donc que dans le milieu il y ait un agent réducteur

Or les seules espéces introduites sont

Les ions cyanure CN-

Le sulfure de cuivre , en équilibre avec ses ions constitutifs Cu?* et S

En se référant aux données , il apparait que S est un agent réducteur potentiel vis-a-vis du couple S / S*

On envisage donc

[la réduction de CuS par S?{
Ce qui est compatible avec la formation de soufre

sRéaliser : Ecriture de I’équation bilan

I est conseillé de revenir d’abord aux couples redox les plus simples , c'est-a-dire ici Cu?*/ Cu* et S/
S, puis d’introduire les espéces majoritaires en utilisant les réactions de complexation ou de
précipitation :

Cu” + e —» Cu* x2
S — Sg +2e¢

2Cu?* +S* — 2Cu' + S 1)
Complexation de Cu™ Cu® + 2 CN° — Cu(CN)y (2)
Précipité CuSsy — Cu* + S% x2  (3)

[0 Cuss + 4CN- — 2 Cu(CN)y + Si + S

Sa constante d’équilibre s’exprime selon K° = Ki1° K2° K3°

Avec Kji°= constante d’équilibre d’une réaction redox , elle vérifie & 25°C la relation :
0,06 logK1° =2 ( E°cu— E®s)

Pour les deux autres réactions : K,°=p2  Ksz° = Kg?

Soit logKozﬁ(EOCu—E°5)+210ng + 2logp

Ou logK?® =ﬁ(E°Cu —E°%) — 2pKs + 2logp
log K ©=——(0,16 +0,48) — 2+ 35 + 2 x 24,4 = 0,13 ; [K° = 1,36
Remarque : K;° = 102133
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2) Il suffit de considérer la réaction précédente et de traduire la condition cherchée

En se basant sur la stoechiométrie de la réaction , le nombre de moles de CuS qui sont dissoutes
s’identifie au nombre de complexe formé .

Par conséquent :

« 99,9 % de Cus dissout » équivaut a n ( Cu(CN)2") = (99,9 /100) no
Par ailleurs a 1’équilibre , la loi d’action des masse s’applique a la réaction , soit

o _ [Cu(CN);"1%[s?7]c°
k== [CN-]*

Reste a déterminer [S?] ; les ions sulfure ne peuvent provenir que du solide CuS qui s’est dissout et en se
basant sur la stoechiométrie de la réaction , on obtient
n (§%) = 0,5 n(CuS dissout ) soit n(S?)=0,5n ( Cu(CN)2)

Ainsi K°= M et
[cN—]*
logK°=1log(0,5) + 3 log([Cu(CN)2]) + 4pCN
pCN= 0,25 logK* - 0,25l0g(0,5)-0,75 log([Cu(CN)21)

AN. [Cu(CN),;]= 0,999*0,01=9,99 . 103
CN=1608 [CN]= 0,025 molL"

Si n désigne le nombre de moles de cyanure introduit et x I’avancement volumique , un simple bilan de
matiere conduit a

CuSgs) CN- Cu(CN)> Ss S=
ini 0,01 n - - -
Eq. 0,01 - 2xV n -4x 2X xV X

nbre [] [] nbre []

On en déduit [CN] = n/V -4x
D’ou (V=1 litre)

,avec x=9,99.10%/2
n= 10"26% 4+ 4%(9,99.10% /2 ) = 0,044 mole

Exercice 2 : Accumulateur au plomb ( extrait CCP , PC 2014)

113. La solution aqueuse d’acide sulfurique est une solution électrolytique : elle assure la conduction
¢lectrique dans I’accumulateur ( il s’agit de conduction ionigue)

I14. On met PbO; sur du plomb pour assurer la conduction électrique. Cela peut poser des problémes si Pb
et PbO; réagissent ensemble

La durée de vie est liée a la « qualité » des granules de PbSO4 qui se forment. Si elles ne restent pas
accrochées a la surface de 1'électrode, elles peuvent tomber au fond du bac et ne plus se redissoudre lors de
la recharge de la batterie. Si elles grossissent trop, elles peuvent établir un court-circuit entre deux plaques
voisines.
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115. Résultat classique ..
La solution acide contient des ions sulfate , ions présents dans le précipite .

[Par effet d’ions communs la solubilité de PbSO4 dans I’acide est inférieure & sa solubilité dans I’eaul

116 . L’identification de I’anode et de la cathode suppose la détermination des polarités de I’accumulateur ,
elle-méme liée aux valeurs des potentiels de chaque électrode ( demi pile ou compartiment)

Compartiment de gauche : Compartiment de droite
couple PbSO4 / Pb couple PbO2 / PbSO4
Pb?" + 2e = Pb PbOzs) +4H' + 2e = Pb? +2H,0
PbSOss) = Pb* + SOs* Pb?* + SO4* = PbSO4)
PbSQO4s + 2e =2 Pb) + S04 PbO2s) + 4 H* + S04+ 2e =2 PbSOx
. C° _ 0,06 [S0.*7|[H +]*
Egauche = E°+ 0,03 log <W> Edroite = E° + Tlog( o
ce 0,06 N
Egauche = —0,36 + 0,03 log <—2_> Edroite = E°— 0,12pH + log [50.]
[50,%7] 2 ce
Remarque : E°=E° (Pb?/Pb) - 0,06 pKs
2
Pour pH =0 Edroite = 1,69 + 0,03 log (%))

Compte tenu des valeurs relatives des potentiels standard associés aux deux compartiments, on peut
considérer Egauche < Edroite.
Par conséquent :

compartiment de gauche : pdle négatif , anode / compartiment de droite : p6le positif, cathode

PbSO4/Pb PbO2/ PbSOa4
oxydation réduction
Pbs) +S04% — PbSOq) + 26 PbOzi + 4 H* +S04%* 26 — PbSOq)

|Réaction de fonctionnement PbOxs) + Pb) + 4 H* + 2 SO — 2PbSO4(s)|

117.. La mention de TOUS les porteurs de charge indique qu’il faut considérer les électrons et les IONS :

e

e} &)

PbSO4 cations PbSO4 / PO,

118. La fem standard s’exprime selon

e° = E° (PbO, / PbSO4) — E° ( PbSO4 / Pb) = 1,69 — (-0,36)

Pour atteindre 12V , il faut mettre en série 6 accumulateurs .

119. D’aprés la stoechiométrie de la demi réaction électronique Pbs) + SO42 — PbSQus) + 2¢ , la capacité

de la pile peut s’exprimer selon: Q=2n (Pb) F , on en déduit
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m (Pb) = %M(Pb)

AN. Q =50 Ah =50*3600 =180000 As = 180000 C et [m (Pb)=193¢|.

1110 . En se basant sur les potentiels standard , on peut prévoir qu’ en milieu acide ( pH = 0) le plomb peut
étre oxydé aussi bien par I’eau ( H") que par le dioxygene O dissous selon les équations bilan :

Pbs) + 2 H* * SO4% = PbSOsi) + Hag)

Pbi) + O2@aq = PbOxs)

La premiére réaction s’accompagne de la libération du gaz H> d’ou le risque d’explosion .

Exercice 3 : Centrale , MP , 2011

1111 .HCN et CN" constituent un couple acide —base , d’ou sans difficulté :

HCN CN-

»
>

9.3 noH

11B2) Pour déterminer le pH d’apparition du précipité , il s’agit d’abord d’écrire la réaction décrivant la
précipitation avec les espéces majoritaires , c'est-a-dire en particulier ici HCN et non CN" , soit :

AGT +CN' = AGCNe Ag* + HCN +HO = AgCN(y + HsO"*
HCN +H0 = CN + H3O"

Cette réaction admet pour constante d’équilibre |K = Ka / Kss= 10*59

[H307] C° '
[Ag*][HCN] <K

Au moment ou apparait le précipité , on a [Ag*] =~ Cag et [HCN] = Ccn

soit [H30%] < K'CugCen OU |pH > —1log(CayCon K')

pH:=0,4

La condition de précipitation s’écrit Qr < K’ soit

Remarque : Les réactions peuvent étre écrites avec H* ou H3O": Ag™ + HCN — AgCNg) +H*

11.13. Le précipité se dissout par complexation :1’argent se retrouve sous la forme du complexe Ag(CN)2" .
En utilisant les especes majoritaires on obtient

AgCNi + HsO" = Ag™ + HCN +H20

Ag- + 2CN° = Ag(CN)y
2HCN + H,O = 2CN+2H30* AgCNg) + HCN +H2O 2 Ag(CN)2 + HsO*

K° = Kss4 3 Ka=10%}

La constante d’équilibre s’exprime selon K°=Ks’ B Ka2 ou
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1114. A la limite de disparition du précipité , le complexe devient prédominant soit [Ag(CN)2] = Cag.
Par ailleurs la conservation de I’ion cyanure s’écrit [HCN]+ 2 [Ag(CN)2] = Cen

On en déduit [HCN] = Ccn— 2 Cag

[Ag(CN),-][H,0] _ CAg[H,0"]

Alors a la limite de disparition du précipité K° =

[HCN] ~ Cey—2C,,
(Cey —2C,, )K®
En conclusion pH; est défini par sz = 409[ C g =32
Ag

1115. Pour pH <pHi1=0,4 , I’argent au degré d’oxydation +I se trouve sous la forme Ag".
Le couple redox a considérer est alors simplement Ag"/Ag:

Ag'+ e =Age E=E°(Ag+/Ag)+ Iog([Ang]j

)

Ca
A lafrontiere E = E°(Ag+/Ag)+ﬁlog(

pH<pH1=04 Ag'+ e = Agp E=056V

1116. Pour pHi < pH < pH:, I’argent au degré d’oxydation +I se trouve sous la forme AgCN(s).
Le couple redox a considérer est alors AgCN)/ Ag .
La demi équation doit etre écrite avec les espéces majoritaires :

Ag"+ e = Agp
AJCN = Agt +CN- AGCN) +H* + e = Ags + HCN|
CN" +H' = HCN

La relation de Nernst s’écrit E = E°(AgCN(S)/Ag)+ Iog [H°]
1 [HCN]

A lafrontiere [HCN]=Ccn ,soit E=E°(AgCN) /Ag)— 0,06 logCen - 0,06 pH

04<pH<32 |AgCNg +H'+ e = Agg + HCN E = E°( AgCN(y /Ag) — 0,06 logCen - 0,06 pH

1117. Pour pH > pH., I’argent au degré d’oxydation +I se trouve sous la forme Ag(CN).". Le couple
redox a considérer est alors Ag(CN)2./ Ag .
La demi équation doit etre écrite avec les espéces majoritaires ; Pour pH < pKa,onaHCN :

AgCNg +H" + e = Ags +HCN
Ag(CN)- = AgCNg +CN- AG(CN)- +2H* + e = Agg +2HCN|
CN- + H* = HCN

La relation de Nernst s’écrit E = E°(Ag(CN), —/AgQ) +

0.6, log [Ag(CN),—][H"T’
1 [HCNT?

A la frontiere [HCN] =Ccn et [Ag(CN)2] = Cag soit
E = E°( Ag(CN)2 / Ag) + 0,06 log(Cag / Cen?d) - 0,12 pH
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32<pH<93 | Ag(CN),-+2H" +e = Agg+2HCN E = E°(Ag(CN)2 / Ag) + 0,06 log(Cag / Ccn?)
-0,12 pH

1118. Pour pH > pKa = 9,3, il faut considérer CN"a la place de HCN :
Ag(CN)- +2H" + e = Ags +2HCN

2HCN +2H,O0 = 2CN +2H"

[Ag(CN)- + e =2 Agy +2 CNJ

Cette demi reaction électronique ne fait pas intervenir de H* :le potentiel est indépendant du pH , ce qui
est bien compatible avec la pente nulle ( droite horizontale )

1119. Les domaines de stabilité de Oz et de Ag sont disjoints : I’argent peut étre oxydé par le dioxygene .
La réaction sera d’autant plus favorisée que 1’écart entre les droites relatives au couple O2 / H2O et au
couple Ag(l) / Ag est important .

Pour déterminer I’équation bilan de la réaction , il suffit de revenir aux deux demi-réactions
¢lectrochimiques .....

Age +2 CN = Ag(CN)- + e
Oz +2H0 +4e = 4HO

[tAgy +8CN" +0; +2H,0 = 4Ag(CN)r_+4HO




