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Exercice 1 : Potentiel standard inconnu 

￼  
Exercice 2 : Diagramme potentiel-pH de l’étain 

Sciences Physiques MP 2011-2012 Exercices : 25 - Diagrammes E-pH [TD25.tex] – 2

4. Diagramme simplifié de l’Azote
On cherche à établir le diagramme E−pH de l’azote relatif aux nombre d’oxydation (II), (III) et (V) en prenant
une concentration de 1 mol ·L−1 pour toutes les espèces dissoutes et une pression de 1 bar pour les corps à l’état
gazeux. On donne :

Couple (1) HNO2/NOgaz (2) NO−

3 /NOgaz (3) NO−

3 /HNO2

E◦ en V 0,99 0,96 0,94

Pour le couple (4) HNO2/NO−

2 : pKA = 3, 3.

1. Donner les expressions de E = f(pH) pour les trois couples proposés dans les conditions de l’énoncé pour
pH < 3, 3. Que dire de HNO2 ?

2. Quelle est la courbe représentative pour pH < 3, 3 ?

3. Au-delà de pH = 3, 3, étudier les couples (5) NO−

2 /NOgaz et (6) NO−

3 /NO−

2 .

4. Montrer que NO−

2 n’existe qu’au-delà de pH = 5, 8.

5. Tracer le diagramme E − pH.

Réponses : E1 = 0, 99 − 0, 06pH, E2 = 0, 96 − 0, 08pH, E3 = 0, 94 − 0, 09pH, E1 > E3 dismutation ; E2 =
0, 96 − 0, 08pH ; E◦

5 = E◦

1 + 0, 06pKA = 1, 19 V, E5 = 1, 19 − 0, 12pH, E6 = 0, 85 − 0, 06pH ; pH = 5, 8
intersection de E2, E5, E6 ; !! fourche "".

5. Diagramme de l’uranium
Le diagramme de l’uranium sera établi pour une concentration de toutes les espèces dissoutes égale à 1 mol ·L−1.
On prendra en compte les espèces apparaissant dans les tableaux ci-dessous :

U(OH)3s U(OH)4s UO2(OH)2s

pKs 18,5 49 24

U3+/U U4+/U3+ UO2+
2 /U4+

E◦( V) -1,80 -0,61 0,33

1. Déterminer le degré d’oxydation de l’uranium pour les espèces UO2+
2 et UO2(OH)2s.

2. Déterminer les équations des frontières dans lesquelles sont engagées ces deux espèces.

3. Montrer que l’uranium au degré d’oxydation III n’est pas stable à partir d’un certain pH que l’on calculera.

4. Calculer le potentiel rédox du couple U4+/U.

5. Déterminer l’équation de la frontière entre les espèces de degrés IV et 0.

6. Tracer le diagramme complet de l’uranium.

7. Superposer le diagramme de l’eau. Que peut-on en déduire ?

Réponses : V I, E6−4 = 0, 33−0, 12pH jusqu’à pH = 1, 75 puis E6−4 = 0, 12 V jusqu’à pH = 2 et E6−4 = 0, 24−
0, 06pH, E4−3 = −0, 61 V jusqu’à pH = 1, 75 puis E4−3 = −0, 19 − 0, 24pH intersection avec E3−0 = −1, 80 V
à pH = 6, 70 : au-delà de ce pH U3+ se dismute, E◦ = −0,61−3×1,80

4 = −1, 50 V, E4−0 = −1, 40− 0, 06pH, l’eau
oxyde l’uranium.

C. Oxydoréduction générale

6. Détermination d’un potentiel standard
Déterminer le potentiel standard du couple Fe3+/Fe.
On donne : E◦ = 0, 77 V pour Fe3+/Fe2+ et E◦ = −0, 44 V pour Fe2+/Fe.

Réponses : ∆rG◦

1 = −FE◦

1 , ∆rG◦

2 = −FE◦

2 , ∆rG◦ = −3FE◦ = ∆rG◦

1 + ∆rG◦

2, E◦ = −0, 04 V.

7. Pile à combustible
On réalise la pile à combustible représentée par :

(−) Ptsolide||H2gaz||H2Oliquide||O2gaz||Ptsolide (+)

la pression partielle des gaz restant fixée à 1 bar. La force électromotrice normale de cette pile vaut E◦ = 1, 23 V
à 25 ◦C ; elle dépend légèrement de la température avec, dans le domaine 20 ◦C < t < 30 ◦C :

∂E◦

∂t
= −840µ V · K−1

1. Quelle est la réaction chimique qui a lieu lorsque la pile fonctionne ?

JR Seigne Clemenceau Nantes
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Exercices

Exercice 1 : Diagramme E-pH de l’argent [⌥⌃⌃]

On donne figure 1 le diagramme potentiel-pH de l’argent, établi à 25 ¶C en tenant compte des espèces Ag(s),
Ag2O(s) et Ag+

(aq), pour une concentration en ions argent égale à CAg+ = 1 · 10≠1 mol · L≠1. On superpose au
diagramme la droite relative au couple H2O(liq) / H2(g), tracée pour PH2

= 1 bar.

Donnée : E¶(Ag+/Ag) = 0,80 V.

Figure 1 – Diagramme E-pH de l’argent.

1 - Établir l’équation de la frontière relative au couple Ag+/Ag.
2 - Déterminer la pente de la frontière relative au couple Ag2O/Ag.
3 - Qu’observe-t-on si on élève le pH d’une solution d’ions argent sans variation de la concentration initiale en ions
Ag+ dans la solution ? Écrire l’équation de la réaction correspondante.
4 - L’argent est-il stable dans l’eau ? dans l’air ?

Exercice 2 : Diagramme E-pH de l’étain [⌥⌥⌃]

Un diagramme potentiel-pH simplifié de l’étain est représenté figure 2. Les espèces prises en compte sont Sn(s),
SnO2(s), HSnO–

2(aq), SnO2–
3(aq), Sn2+

(aq) et Sn4+
(aq). Le tracé a été réalisé en considérant que la somme des concentrations

en espèces dissoutes est égale à c0 = 1 · 10≠3 mol · L≠1. Il y a égalité des concentrations à la frontière entre deux
espèces dissoutes.
Données : E¶(Sn2+/Sn) = ≠0,14 V ; E¶(SnO2/Sn2+) = 0,14 V.
1 - Attribuer à chaque espèce de l’étain son domaine de stabilité.
2 - Déduire du diagramme la valeur du potentiel d’oxydoréduction standard du couple Sn4+/Sn2+ et déterminer la
pente de la droite AB.
3 - Retrouver par un calcul la valeur du pH en B. Qu’observe-t-on en ce point ? Écrire l’équation de la réaction
correspondante.
4 - Montrer que le couple SnO2(s)/SnO2–

3(aq) est un couple acide/base. Déduire du diagramme la valeur de sa constante
d’acidité Ka puis son pKa, exprimés pour un proton échangé et donc éventuellement des nombres stœchiométriques
fractionnaires pour les autres espèces.
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Figure 2 – Diagramme E-pH de l’étain.

Exercice 3 : Corrosion du zinc [⌥⌥⌃]

La corrosion désigne l’altération d’un matériau par réaction chimique avec un oxydant, en pratique l’eau ou le
dioxygène de l’air. Elle revêt une importance considérable : un quart de la production mondiale de fer ne sert qu’à
remplacer du fer corrodé ! Le zingage d’une pièce en fer constitue une protection relativement e�cace contre sa
corrosion : il s’agit de la recouvrir de zinc métallique. Les aspects thermodynamiques de la corrosion peuvent être
étudiés à l’aide des diagrammes potentiel-pH.

On s’intéresse dans cet exercice à la corrosion du zinc. Son diagramme potentiel-pH est représenté figure 3 pour
une concentration de tracé égale à c0 = 1 · 10≠6 mol · L≠1. Les espèces prises en compte sont Zn(s), HZnO–

2(aq),
Zn(OH)2(s), ZnO2–

2(aq) et Zn2+
(aq). Les conventions de frontière sont les suivantes :

Û il y a égalité des concentrations à la frontière entre deux espèces dissoutes ;
Û à la frontière entre une espèce dissoute et une espèce solide, la concentration de l’espèce dissoute est prise égale à

la concentration de tracé c0.

Figure 3 – Diagramme E-pH du zinc.

1 - Proposer une explication au choix d’une concentration de tracé aussi faible.
2 - Montrer que les espèces HZnO–

2(aq), Zn(OH)2(s), ZnO2–
2(aq) et Zn2+

(aq) sont liées par des équilibres acido-basiques.
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Exercice 3 : Stabilité du cuivre (+I) par précipitation 

Exercice 4 : Quantité d’électricité débitée par une pile Argent-Zinc 

Exercice 5 : Ions mercureux et mercuriques 

TD 15 : Conversion d’énergie électro-chimique Blaise Pascal, PT 2019-2020

et E¶
4
. Exprimer alors E¶

3
en fonction de pKs et E¶

1
, et de même E¶

4
en fonction de pKs et E¶

2
. Calculer les valeurs

numériques.

4 - Expliquer en quoi les ions cuivre (I) sont stabilisés en présence d’iodure.

Exercice
Exercice 4 : Purification du nickel [ 2 | 1 | ]

On dispose d’une barre de nickel contenant des impuretés de cuivre et de cadmium, que l’on souhaite éliminer
par électrolyse. L’anode est la barre de nickel à purifier. La cathode est une électrode de nickel déjà purifié. Le tout
est plongé dans une solution de sulfate de sodium.

Données : E¶(Ni2+/Ni) = ≠0,25 V ; E¶(Cd2+/Cd) = ≠0,40 V ; E¶(Cu2+/Cu) = 0,34 V.

1 - Le nickel est sur la 4e ligne et la 10e colonne de la classification périodique. À quels degrés d’oxydation peut-on
s’attendre ?

2 - Faire un schéma du montage indiquant notamment le déplacement des électrons. Quel est le rôle du sulfate de
sodium ?

3 - En supposant que tous les couples concernés constituent des systèmes rapides, tracer les courbes intensité-potentiel
pour chacune des électrodes. Identifier les réactions électrochimiques à l’anode et à la cathode.

4 - Comment choisir la tension aux bornes du générateur ?

5 - Déterminer graphiquement le courant dans le montage et le potentiel de chaque électrode.

Annales de concours
Exercice 5 : Ra�nage du cuivre métallique [écrit PT 2017 | 2 | 1 | ]

Le cuivre obtenu à partir des minerais contient des impuretés métalliques : fer, zinc et argent. Il faut alors le
ra�ner, c’est-à-dire éliminer ces impuretés.

On place un échantillon de cuivre impur dans une solution aqueuse de sulfate de cuivre acidifiée. Ce échantillon
constitue une électrode ¿ de potentiel E1. L’autre électrode ¡ de potentiel E2 est constituée de cuivre déjà purifié.
On impose alors une di�érence de potentiel U = E1 ≠ E2 (|U | < 0,4 V).

Il apparaît un courant électrique volumique de densité |j| de l’ordre de 300 A · m≠2. En imposant cette tension U ,
le cuivre et certain(s) autre(s) métal(aux) de l’électrode ¿ sont oxydé(s) et passent en solution. D’autre(s) métal(aux)
tombent alors progressivement au fond de la cellule d’électrolyse sous forme métallique et forment des boues solides
qui seront séchées et valorisées.

Données : masse molaire MCu = 63,5 g · mol≠1.

Couple Potentiel standard à 298 K
Ag+

(aq)
/Ag

(s)
0,80 V

Cu2+

(aq)
/Cu

(s)
0,34 V

Fe2+

(aq)
/Fe

(s)
≠0,44 V

Zn2+

(aq)
/Zn

(s)
≠0,76 V

1 - Reproduire la figure 1 et proposer sur celle-ci des équations pour les demi-réactions d’oxydoréduction dans le
sens où elles se produisent. Donner également l’ordre de grandeur des potentiels à courant nul.

2 - La tension U est choisie de sorte que seul le cuivre se redépose sur l’électrode ¡. L’électrode ¿ est-elle une anode
ou une cathode ? Préciser le signe de U .

3 - À l’issue d’une telle opération, on cherche à récupérer et valoriser le fer, le zinc et l’argent qui étaient contenus
dans l’électrode ¿. Expliquer pour chacun des trois métaux si on le récupère sous forme métallique ou sous forme
oxydée, et si on le récupère dans les boues solides de fond de cuve ou dans la solution électrolytique.

4 - Exprimer la masse maximale de cuivre que l’on peut récupérer par heure de fonctionnement et par mètre carré
de surface d’électrode.
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Conversion d’énergie
électro-chimique

Di�culté d’analyse et compréhension, initiative requise ;
Di�culté technique et calculatoire ;
Exercice important.

Flasher ce code pour
accéder aux corrigés

Révisions de PTSI
Exercice 1 : Pile argent-zinc [ 1 | 2 ]

On s’intéresse à la pile schématisée par Ag
(s)

|Ag+(c)ÎZn2+(cÕ)|Zn
(s)

avec c = 0,18 mol · L≠1 et cÕ = 0,30 mol · L≠1.
Le compartiment de gauche a un volume V = 100 mL, celui de droite un volume V Õ = 250 mL.
Données : E¶(Zn2+/Zn) = ≠0,76 V et E¶(Ag+/Ag) = +0,80 V
1 - Déterminer la f.é.m. de la pile. Identifier alors l’anode et la cathode.
2 - Écrire les réactions électrochimiques aux électrodes puis la réaction de fonctionnement qui se produit lorsque la
pile débite.
3 - Schématiser le déplacement des porteurs de charge dans chaque partie de la pile lorsqu’elle débite du courant.
4 - Déterminer la composition de la pile lorsqu’elle est usée. Quelle quantité d’électricité, en coulombs, a-t-elle
débité ?

Exercice 2 : Accumulateur lithium métal [oral banque PT | 2 | 1 ]
On étudie ici l’accumulateur lithium-oxyde de manganèse, qui représente environ 80 % du marché des batteries au

lithium. La première électrode est en dixoyde de manganèse MnO
2
, la deuxième en lithium Li. Ces deux électrodes

baignent dans un électrolyte organique contenant des ions Li+.
Données :
Û Numéro atomique du lithium : Z = 3 ;
Û Masse molaire du lithium : M = 5,9 g · mol≠1 ;
Û Potentiels standard : E¶

1
(Li+/Li

(s)
) = ≠3,03 V et E¶

2
(MnO

2(s)
/LiMnO

2(s)
) = 0,65 V.

1 - Donner la configuration électronique du lithium. Indiquer sa position dans le tableau périodique. Pourquoi choisir
un électrolyte organique plutôt que de l’eau ?
2 - Écrire les réactions aux électrodes lorsque l’accumulateur fonctionne en générateur, ainsi que la réaction globale
de fonctionnement.
3 - La pile contient elle un pont salin ou équivalent ? Pourquoi ?
4 - Déterminer la force électromotrice de la pile.
5 - Déterminer la capacité C de la pile en A · h pour une masse initiale de 2 g de lithium.

Exercice 3 : Stabilisation du cuivre (I) par précipitation [ 2 | 2 ]
L’objectif de cet exercice est d’étudier la stabilisation du cuivre au no +I par précipitation, qui illustre plus

généralement l’influence de la précipitation sur l’oxydoréduction.
Données : potentiels standards des couples Cu+/Cu E¶

1
= 0,52 V et Cu2+/Cu+ : E¶

2
= 0,16 V.

1 - Montrer à partir de diagrammes de stabilité que l’ion Cu+ est instable. Pour simplifier, on prendra 1 mol · L≠1

comme concentration frontière. Qu’observe-t-on ?
Les ions cuivre (I) forment avec les ions iodure I– le précipité CuI

(s)
, de produit de solubilité Ks = 10≠11.

2 - Écrire l’équation de dissolution du précipité, puis écrire les demi-équations redox pour les couples CuI/Cu et
Cu2+/CuI.
3 - En déduire la relation de Nernst pour les couples CuI/Cu et Cu2+/CuI en notant leurs potentiels standards E¶

3
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Exercice 1 : Pile argent-zinc [ 1 | 2 ]

On s’intéresse à la pile schématisée par Ag
(s)

|Ag+(c)ÎZn2+(cÕ)|Zn
(s)

avec c = 0,18 mol · L≠1 et cÕ = 0,30 mol · L≠1.
Le compartiment de gauche a un volume V = 100 mL, celui de droite un volume V Õ = 250 mL.
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3 - Schématiser le déplacement des porteurs de charge dans chaque partie de la pile lorsqu’elle débite du courant.
4 - Déterminer la composition de la pile lorsqu’elle est usée. Quelle quantité d’électricité, en coulombs, a-t-elle
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Exercice 2 : Accumulateur lithium métal [oral banque PT | 2 | 1 ]
On étudie ici l’accumulateur lithium-oxyde de manganèse, qui représente environ 80 % du marché des batteries au

lithium. La première électrode est en dixoyde de manganèse MnO
2
, la deuxième en lithium Li. Ces deux électrodes

baignent dans un électrolyte organique contenant des ions Li+.
Données :
Û Numéro atomique du lithium : Z = 3 ;
Û Masse molaire du lithium : M = 5,9 g · mol≠1 ;
Û Potentiels standard : E¶

1
(Li+/Li

(s)
) = ≠3,03 V et E¶

2
(MnO

2(s)
/LiMnO

2(s)
) = 0,65 V.

1 - Donner la configuration électronique du lithium. Indiquer sa position dans le tableau périodique. Pourquoi choisir
un électrolyte organique plutôt que de l’eau ?
2 - Écrire les réactions aux électrodes lorsque l’accumulateur fonctionne en générateur, ainsi que la réaction globale
de fonctionnement.
3 - La pile contient elle un pont salin ou équivalent ? Pourquoi ?
4 - Déterminer la force électromotrice de la pile.
5 - Déterminer la capacité C de la pile en A · h pour une masse initiale de 2 g de lithium.

Exercice 3 : Stabilisation du cuivre (I) par précipitation [ 2 | 2 ]
L’objectif de cet exercice est d’étudier la stabilisation du cuivre au no +I par précipitation, qui illustre plus

généralement l’influence de la précipitation sur l’oxydoréduction.
Données : potentiels standards des couples Cu+/Cu E¶

1
= 0,52 V et Cu2+/Cu+ : E¶

2
= 0,16 V.

1 - Montrer à partir de diagrammes de stabilité que l’ion Cu+ est instable. Pour simplifier, on prendra 1 mol · L≠1

comme concentration frontière. Qu’observe-t-on ?
Les ions cuivre (I) forment avec les ions iodure I– le précipité CuI

(s)
, de produit de solubilité Ks = 10≠11.

2 - Écrire l’équation de dissolution du précipité, puis écrire les demi-équations redox pour les couples CuI/Cu et
Cu2+/CuI.
3 - En déduire la relation de Nernst pour les couples CuI/Cu et Cu2+/CuI en notant leurs potentiels standards E¶

3
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On considère le diagramme E – pCN de l’or , analogue à un diagramme E – pH, pour une concentration totale en or dissous 
mol/L 01,00 =c . L’allure du diagramme est représentée contre : 

a) Trouver les équations des frontières : 
— entre Au(s)  et +3Au  ; 

— entre +3Au  et 
−
4Au(CN)  ; 

— entre 
−
2Au(CN)  et 

−
4Au(CN)  ; 

— entre Au(s)  et 
−
2Au(CN)  

b) Calculer les coordonnées des points A et B. Vérifier les résultats en déterminant l’équation 

de la frontière entre +3Au  et 
−
2Au(CN) . 

c) Pourquoi n’observe-t-on pas de domaine de prédominance des ions Au+ ? 
 
réponse : a) V 46,1=E  ; 14pCN =  ; pCN06,087,0 +=E  ; pCN12,072,0 +−=E  b) A( 14pCN = , V 71,1=E ) ;  

B( 2,18pCN = , V 46,1=E ) frontière entre +3Au  et 
−
2Au(CN)  : pCN06,055,2 −=E  c) dismutation  

 
12. Diagramme potentiel-pH du mercure 
On considère la pile suivante : 

(2) )(HgLmol 102,5 HgLmol 10 Hg)(Hg (1) -13
2

-12
1 ll ⋅⋅=⋅= −+−+ cc n

n
n
n  

a) Quel est le nombre d’oxydation du mercure dans l’ion +n
nHg  ? 

b) Calculer l’entier n sachant que la force électromotrice de la pile vaut V 102,18 3
21

−⋅=−= VVe . On donne V 06,010ln =
F
RT  à 

25°C. 
c) Le potentiel standard 0

1E  du couple )(Hg2/Hg 2
2 l+  vaut 0,798 V, celui 0

2E  du couple ++ 2
2

2 /Hg2Hg  vaut 0,910 V. Calculer le 

potentiel standard 0
3E  du couple )(Hg/Hg 2 l+ . 

d) La réaction de dismutation du mercure est la réaction (II) Hg(0) Hg(I) Hg += . Calculer la constante de cette réaction. Conclure. 

Pourquoi une solution aqueuse d’ions mercureux +2
2Hg  est elle conservée grâce à l’introduction de quelques grammes de mercure ? 

e) Le précipité HgO(s)  dont le produit de solubilité vaut 26
s 104 −⋅=K  peut se former en solution aqueuse. Quel est le nombre 

d’oxydation du mercure dans HgO(s)  ? En déduire l’équation-bilan de la dissolution de HgO(s)  dans l’eau. Pour quelle valeur du pH 

le précipité apparaît-il si la concentration totale en mercure dissous vaut -12
0 Lmol 10 ⋅= −c  ? 

f) Tracer le diagramme potentiel-pH d’une solution aqueuse de mercure pour une concentration totale en mercure dissous 
-12

0 Lmol 10 ⋅= −c . On considère qu’un point de ce diagramme se trouve sur la frontière entre deux espèces dissoutes s’il y a autant de 
moles de mercure par litre de solution dans chacune de ces espèces. 
g) Dans un litre de solution tampon de 4pH = , on place mol 105 3−⋅  de 232 )(NOHg  supposé totalement dissocié. Calculer les 
concentrations des espèces à l’équilibre et porter le point E représentatif de la solution à l’équilibre sur le diagramme potentiel-pH 
précédent. 
 
réponse : c) VE 854,00

3 =  d) 2104,1 −⋅=K  e) 3,2pH =  f) dismutation de +2
2Hg pour 375,3pH ≥  g) V 692,0=E  

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

pCN

Au

Figure 1

E

−
4Au(CN)

−
2Au(CN)

+3AuA
B

 



Exercice 6 : Potentiel standard apparent  

Exercice 7 : Obtention électrique de grandeurs de réaction 

Exercice 8 : Hypochlorite de sodium 

3 – Exercices : 25 - Diagrammes E-pH [TD25.tex] Sciences Physiques MP 2011-2012

2. Quelle est la valeur de l’enthalpie libre standard de cette réaction à 25 ◦C ?

3. Évaluer pour cette même réaction et toujours à 25 ◦C les valeurs de ∆rS◦ et ∆rH◦.

8. Potentiel standard apparent
Le potentiel standard apparent d’un couple est le potentiel de ce couple quand toutes les activités des participants
sont égales à l’unité, à l’exception de celle des ions H+ ou H3O

+.
À 298 K, on a Mg2+/Mg : E◦

1 = −2, 37 V et pKS = 11 pour l’hydroxyde de magnésium Mg(OH)2s.

1. Déterminer le potentiel standard du couple hydroxyde de magnésium/magnésium.

2. En déduire le potentiel apparent du couple Mg(II)/Mg(0) en fonction du pH. Tracer la courbe correspon-
dante.

3. On considère le couple S/H2S dont le potentiel standard est égal à E◦

2 = 0, 14 V. Les constantes d’acidité
de H2S correspondent aux pKA suivants : 7, 0 et 13, 8. Déterminer les intervalles de pH correspondant aux
domaines de prédominance des diverses formes du soufre au degré d’oxydation (−II).

4. Écrire la formule de Nernst pour le couple S/H2S et en déduire les potentiels standard des couples S/HS−

et S/S2−.

5. En déduire l’expression du potentiel standard apparent du couple S(0)/S(−II) en fonction du pH. Tracer
la courbe correspondante.
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4. Diagramme simplifié de l’Azote
On cherche à établir le diagramme E−pH de l’azote relatif aux nombre d’oxydation (II), (III) et (V) en prenant
une concentration de 1 mol ·L−1 pour toutes les espèces dissoutes et une pression de 1 bar pour les corps à l’état
gazeux. On donne :

Couple (1) HNO2/NOgaz (2) NO−

3 /NOgaz (3) NO−

3 /HNO2

E◦ en V 0,99 0,96 0,94

Pour le couple (4) HNO2/NO−

2 : pKA = 3, 3.

1. Donner les expressions de E = f(pH) pour les trois couples proposés dans les conditions de l’énoncé pour
pH < 3, 3. Que dire de HNO2 ?

2. Quelle est la courbe représentative pour pH < 3, 3 ?

3. Au-delà de pH = 3, 3, étudier les couples (5) NO−

2 /NOgaz et (6) NO−

3 /NO−

2 .

4. Montrer que NO−

2 n’existe qu’au-delà de pH = 5, 8.

5. Tracer le diagramme E − pH.

Réponses : E1 = 0, 99 − 0, 06pH, E2 = 0, 96 − 0, 08pH, E3 = 0, 94 − 0, 09pH, E1 > E3 dismutation ; E2 =
0, 96 − 0, 08pH ; E◦

5 = E◦

1 + 0, 06pKA = 1, 19 V, E5 = 1, 19 − 0, 12pH, E6 = 0, 85 − 0, 06pH ; pH = 5, 8
intersection de E2, E5, E6 ; ✭✭ fourche ✮✮.

5. Diagramme de l’uranium
Le diagramme de l’uranium sera établi pour une concentration de toutes les espèces dissoutes égale à 1 mol ·L−1.
On prendra en compte les espèces apparaissant dans les tableaux ci-dessous :

U(OH)3s U(OH)4s UO2(OH)2s

pKs 18,5 49 24

U3+/U U4+/U3+ UO2+
2 /U4+

E◦( V) -1,80 -0,61 0,33

1. Déterminer le degré d’oxydation de l’uranium pour les espèces UO2+
2 et UO2(OH)2s.

2. Déterminer les équations des frontières dans lesquelles sont engagées ces deux espèces.

3. Montrer que l’uranium au degré d’oxydation III n’est pas stable à partir d’un certain pH que l’on calculera.

4. Calculer le potentiel rédox du couple U4+/U.

5. Déterminer l’équation de la frontière entre les espèces de degrés IV et 0.

6. Tracer le diagramme complet de l’uranium.

7. Superposer le diagramme de l’eau. Que peut-on en déduire ?

Réponses : V I, E6−4 = 0, 33−0, 12pH jusqu’à pH = 1, 75 puis E6−4 = 0, 12 V jusqu’à pH = 2 et E6−4 = 0, 24−
0, 06pH, E4−3 = −0, 61 V jusqu’à pH = 1, 75 puis E4−3 = −0, 19 − 0, 24pH intersection avec E3−0 = −1, 80 V
à pH = 6, 70 : au-delà de ce pH U3+ se dismute, E◦ = −0,61−3×1,80

4 = −1, 50 V, E4−0 = −1, 40− 0, 06pH, l’eau
oxyde l’uranium.

C. Oxydoréduction générale

6. Détermination d’un potentiel standard
Déterminer le potentiel standard du couple Fe3+/Fe.
On donne : E◦ = 0, 77 V pour Fe3+/Fe2+ et E◦ = −0, 44 V pour Fe2+/Fe.

Réponses : ∆rG◦

1 = −FE◦

1 , ∆rG◦

2 = −FE◦

2 , ∆rG◦ = −3FE◦ = ∆rG◦

1 + ∆rG◦

2, E◦ = −0, 04 V.

7. Pile à combustible
On réalise la pile à combustible représentée par :

(−) Ptsolide||H2gaz||H2Oliquide||O2gaz||Ptsolide (+)

la pression partielle des gaz restant fixée à 1 bar. La force électromotrice normale de cette pile vaut E◦ = 1, 23 V
à 25 ◦C ; elle dépend légèrement de la température avec, dans le domaine 20 ◦C < t < 30 ◦C :

∂E◦

∂t
= −840µ V · K−1

1. Quelle est la réaction chimique qui a lieu lorsque la pile fonctionne ?
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2. Quelle est la valeur de l’enthalpie libre standard de cette réaction à 25 ◦C ?

3. Évaluer pour cette même réaction et toujours à 25 ◦C les valeurs de ∆rS◦ et ∆rH◦.

8. Potentiel standard apparent
Le potentiel standard apparent d’un couple est le potentiel de ce couple quand toutes les activités des participants
sont égales à l’unité, à l’exception de celle des ions H+ ou H3O

+.
À 298 K, on a Mg2+/Mg : E◦

1 = −2, 37 V et pKS = 11 pour l’hydroxyde de magnésium Mg(OH)2s.

1. Déterminer le potentiel standard du couple hydroxyde de magnésium/magnésium.

2. En déduire le potentiel apparent du couple Mg(II)/Mg(0) en fonction du pH. Tracer la courbe correspon-
dante.

3. On considère le couple S/H2S dont le potentiel standard est égal à E◦

2 = 0, 14 V. Les constantes d’acidité
de H2S correspondent aux pKA suivants : 7, 0 et 13, 8. Déterminer les intervalles de pH correspondant aux
domaines de prédominance des diverses formes du soufre au degré d’oxydation (−II).

4. Écrire la formule de Nernst pour le couple S/H2S et en déduire les potentiels standard des couples S/HS−

et S/S2−.

5. En déduire l’expression du potentiel standard apparent du couple S(0)/S(−II) en fonction du pH. Tracer
la courbe correspondante.
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Exercices : 25 - Diagrammes E-pH

A. Lecture et utilisation

1. Diagramme de l’élément Cadmium
Le diagramme potentiel-pH de la figure 1 est celui du Cadmium pour une concentration totale de Cadmium
dissous égale à 0, 01 mol · L−1. Cette concentration de tracé a été affectée à toutes les espèces dissoutes, on n’a
pas pratiqué l’équirépartition.

pH0

E(V )

−0, 46

11, 38, 1

Cds

Cd2+ Cd(OH)2s HCdO−

2

Fig. 1 – Diagramme Potentiel - pH du Cadmium

1. Que peut-on en déduire (quantitativement !) ?

2. On appelle s la solubilité de l’hydroxyde de Cadmium (II) dans une solution de pH donné et ps = − log(s).
Tracer la courbe donnant ps en fonction de pH. Quelle est la solubilité s′ de l’hydroxyde de Cadmium (II)
dans l’eau pure ?

3. On introduit du Cadmium métallique dans de l’eau pure. Que se passera-t-il ? La réaction est très lente
pour un pH compris entre 8 et 11. Proposer une explication.

Réponses : E◦

1 = −0, 40 V, Ks = 10−13,8, K ′ =
[HCdO−

2 ]
[HO−] = 5, s = Ks

K2
e

[H3O
+]

2
+ K′Ke

[H3O+] , ps1 = 2pH − 14, 2 et

ps2 = 13, 3 − pH, s′ = (Ks

4 )1/3 = 1, 6 × 10−5 mol · L−1, oxydation très lente car passivation.

2. Diagramme de l’élément Chlore
On indique sur la figure 2 l’aspect du diagramme potentiel-pH du chlore à 25 ◦C pour des concentrations en
espèces dissoutes toutes égales à 1 mol · L−1. Cl2 désigne ici le dichlore dissous.

pH0

E(V )

1, 40

1, 60

Cl−

ClO−

HClO

Cl2

7, 50

A B
1

2

3

4

5

Fig. 2 – Diagramme Potentiel - pH du Chlore

1. Déterminer les coordonnées des points A et B et la pente de la droite (4).

2. Dans un litre de soude à 10−4 mol ·L−1, on ajoute progressivement du dichlore sans variation du volume.
Montrer que le dichlore disparâıt, le pH diminuant progressivement, au cours de deux phases consécutives
pour lesquelles on précisera le domaine de variation du pH, le nombre x de moles de dichlore ajoutées en
début et en fin de phase, et la nature de la réaction prépondérante.

B. Construction

3. Diagramme du Mercure
Établir le diagramme E − pH des nombres d’oxydation 0, (I) et (II) du mercure en prenant pour toutes les
espèces dissoutes une concentration de 0, 01 mol · L−1. On ne pratiquera pas ici l’équirépartition.
On donne : Hg2+

2 /Hgliquide : E◦

1 = 0, 80 V ; Hg2+/Hg2+
2 : E◦

2 = 0, 91 V et Hg(OH)2solide : pKS = 26.

JR Seigne Clemenceau Nantes


