Exercice 1 :

1- On considére les paires de couples oxydant / réducteur suivants :

C,057/C* ; IL/I7 , NO7/NOg; C2**/C , M ;/M*; F3/F
Is/lz; I/,

Pour chaque exemple, sachant que I'oxydant du premier couple réagit avec le réducteur du second

couple, écrire I'équation de la réaction d’oxydoréduction.

Exercice 2 :

La réaction de I'acide chlorhydrique sur le zinc est une réaction lente mettant en jeu les deux
couples : HY /H, et Z #*/Z . On introduit un morceau de zinc impur, de masse 5,0 g,

dans 200 m d’une solution de concentration molaire 1,0 m .L~! en ions oxonium dans la
solution qui est en exceés. A la fin du dégagement gazeux, il reste 50 m d’ions oxonium dans la

solution.

1- Ecrire I'équation de la réaction se produisant entre le zinc et les ions oxonium.

2- Quel est le pourcentage massique de zinc dans le morceau du zinc impur ? On suppose que le

zinc est un réactif limitant. On donne : M(Z ) = 65,4 g/m

Exercice 3 :
Le peroxyde d’hydrogéne, ou eau oxygénée, peut donner lieu dans certaines conditions a une

réaction de dis mutation. Les deux couples mis en jeu sont H,(); /H; 0 et ()5 /H0-.

1- Ecrire les deux demi-équations d’échange électronique relatif aux couples (1) et (2).
2- Quel est le rOle de I'eau oxygénée dans le couple (1) ?

3- En déduire I'équation de la réaction de dis mutation de I'eau oxygénée.
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Exercice 4 :
Une solution d’eau de Javel contient une solution d’ions hypochlorite £  ~. La concentration en ions
hypochlorite de la solution diminue lentement avec le temps par suite de la réaction de l'ion.

hypochlorite dans I'eau. Les deux couples oxydant / réducteur mis enjeusont : £ ~/C ~

1- Equilibrer séparément les deux équations d’échange électronique. Quel est le rdéle de I'eau ? Et
celui de I'ion hypochlorite ?

2- En déduire I'équation de la réaction qui est responsable de la disparition des ions hypochlorite.

Exercice 5 :

On considere I'oxydation lente de I'acide oxalique par les ions permanganate.

A la datet = 0, on mélange un volume de 25 m de la solution de permanganate de potassium, de
concentration Ly = 0,01 m /L etun volume de 20 m d’acide oxalique de concentration

L, =0,1 m /L. Onajoute un volume de 5,0 m de I'acide sulfurique pour acidifier la solution.

L'ion permanganate, M 0y 4 et I'acide oxalique, H;L;0,4 (5 , appartiennent aux couples redox
suivants : M ;7 /M ** ; C0O,/Hy(50,.

1-Ecrire les demi-équations électronique relatives aux deux couples et établir 'équation de la réaction
bilan entre les ions permanganate et I'acide oxalique

2- Déterminer les quantités de matiére des réactifs mis en présence a I'état initial.

3- Des deux réactifs mis en présence, quel est celui qui constitue le facteur limitant ?

4- Quelle est la concentration des ions des ions manganése, a la fin de réaction ?

5- L'ion M 0Oy en solution est de couleur violette. L’acide oxalique et I'ion manganése en solution

sont incolores, Comment peut-on mettre en évidence I'évolution de la réaction ?




Exercice 6 :

On veut déterminer la concentration d’une solution aqueuse (5,) de diiode, on effectuant un dosage
calorimétrique.

Pour cela on prend un volume V¥ = 20 m de (5,) et on le dose par une solution aqueuse de
thiosulfate de sodium (2N (, y + 5305 , y)de concentration mlaire L = 3,0.10™*m . L™",

1- Trouver 'équation de la réaction sachant que les couples oxydant / réducteur mis en jeu
sont:l5 (g y/1q €t 54{}3_(& )/SEUEE_(& )

2- A I'équivalence le volume de thiosulfate versé est Véq =13,3m .

2-1- Dresser le tableau d’évolution au cours du dosage.

2-2- Comment peut-on visualiser le point d’équivalence ? Sachant que les ions sont incolores en
solution sauf que I; prend une coloration rouille en solution.

2-3- Déterminer la concentration molaire de la solution de diiode.

Exercice 7 :
On considére I'oxydation lente de I'acide oxalique par les ions permanganate. L’équation de la
réaction s’écrit :

2 0; +5H;C;0,+6H" —2ZM Y +1 €O, +8H,0
A la date t = 0, on mélange un volume de ¥, = 25 m de la solution permanganate de potassium,
de concentration L; = 0,01 m /L etunvolume de I, = 20 m de 'acide oxalique de
concentration €, = 0,1 m /L. On ajoute un volume de 5,0 m d’acide sulfurique pour acidifier la
solution.
L'ion permanganate, M Oy , , et l'acide oxalique, H;L;04 5 y, appartiennent aux couples redox
suivants : M Oy /M ** ; €03/ Hy0504 4 .
1- Ecrire les demi équations électroniques relatives aux couples et établir 'équation de la réaction
donnée dans I'énonceé.
2- Déterminer les quantités de matiére des réactifs mis en présence.
3- Dresser le tableau descriptif. Déduire deux réactifs mis présence, quel est celui qui constitue le
facteur limitant ?
4- Quelle est la concentration des ions manganése en fin de réaction ?
5- L’ion M U;(a y en solution est de couleur violette. L'acide oxalique et ion manganese en

solution sont incolores, Comment peut-on mettre en évidence I'évolution de la réaction.




Exercice 1 :
Equation de la réaction d’oxydoréduction :
C .05 +14H" + 6~ 2 2C ¥ +7H,0 réd
3xX (21" 21;+2e7) 0
C 03" +14HT + 617 — 2C % + 7H,0 + 31;

2 X (2N 7+4H +3e" 2N () +2H,0) réd
3x(C 2C % 4+2¢7) o
4NO7 +8H" +3C 22N () +4H,0+3C *F

M ;4+8H"+5e"2M *F +4H,0 réd
5x(F¥2F T +e) o
M 4 +8H"+5F T2M *F +5F 7

20 T+ 12H* + 106~ 2 I, + 6H,0 réd
5x(2I"21;+2¢7) o
201 T 4+ 12H* + 101~ 2 61, + 6H,0

Exercice 2 :

1- Equation de la réaction se produisant entre le zinc et les ions oxonium :
Z +2H*2 Z ** + Hy

2- Le pourcentage massique de zinc :

Tableau d’avancement :

m(H)=CV=10%x02=02m =200m




Etat du systtme | avancement Z +  2H? 2 Z* + Hyy

Initial 0 nm 200 m 0 0

En cours x n—x 200 m — 2x x x

final T n— X 200 m — 2% i Tiia
200 m —2xy, =50=>x, = 2002—_50 =75m

La masse du zinc produite :
Tl

M(Z )
m=75%x10"*%x654=49g

n—xX, =0=>=>n= =Xy SM=Xx; -ME)

)

9
F= c X 100 = 98%

Exercice 3 :
1- Les deux demi-équations d’échange électronique :
L’oxydant H;0; se réduit :

H;0; 4+ 2H* + 2e~ 2 2H,0
Le réducteur H;0; s’oxyde :

H,0; 2 205 + 2H* + 2e”

2- Réle de de I'eau oxygénée dans le couple (1) :
un oxydant

3- L’équation de la réaction :
2H,0, 2 0, + 2H,0 d

Exercice 4 :
1- Les deux équations d’échange électronique :
L’oxydant £ 0~ se réduit
20 0" +4HY +4e~ 2 20 ~ + 2H,0
Le réducteur H,0 s’oxyde
2H.0 2 05 + 4H* + 4e”

2- I'équation de la réaction bilan :
20 0 — 201 + 0,
5




Exercice 5 :

1- Demi-équations électronique relatives aux deux couples :
2X (M 07 +8H* +5e~ 2 Mn** + 4H;0)

5 X (HyCy0, 2 2005 + 2H* + 2e~
2M 05 + 5HoC04 + 6H* — 2M 2* + 1000, + 8H,0

2- quantités de matiere des réactifs mis en présence a I'état initial :
m(M 07)=001x25%x10""=25x%x10"*m

ny(HyCp04) = 0,1x20%x 107F = 2,0 X 10~ ¥ m

3- Tableau de variation :

Equation de 2M 0y + O5Hi(;0, + 6HY — 2M * 4+ 10C0, + 8H;0

réaction

Initial 2,5%107*m 20x 107" | En exces 0 0 En
exces

— 5x

exces

final 2,5x%x 107 2,0x 107 En exces 2% 10x,, En

- me - Sxm .

exces

Réactif limitant : M (J; 'avancement maximal : 25 x 107* - 2x,, =0
X, =125%x10"*m
4- concentration des ions des ions manganése, a la fin de réaction :

ey (M o B 1,25 x 10~*

M = =5.107°
S Ve @5+2015) <108 0™

5- Comment peut-on mettre en évidence I'évolution de la réaction ?
L’évolution de la réaction peut étre suivie en fonction d’évolution de la couleur violette de I'ion

permanganate.




Exercice 6 :
1- Equation de la réaction entre le diiode et les ions thiosulfate :
Les demi-équations :
JIE (@) +2e 2 ZJIEH )
25505 (L )<_L Uf(L )+2t'

L’équation de la réaction du dosage :
I3 y+25:05 q y 2214 y+ 5,08 (0

2-1- Tableau d’évolution :

Equation de la réaction Iz @) + 2505, 2 24hy + S0,
Etat du avancement Quantité de matiére en (mol)

systéeme

Initial 0 my(I7) n(5;037) 0 0
Intermédiaire x (1) —x n(5;057) — 2x 2x x
équivalence Xy 1y (I2) — Xy n(5;057) — 2xg, 2X¢y Xy

2-2- Comment peut-on visualiser le point d’équivalence ?

Avant I'équivalence V <V, la coloration du meélange est celle de I; c’est-a-dire Jaune rouille, a
I'équivalence les deux réactifs I et 5;05~ sont militants ils disparaissent totalement, ce qui visualise
le point d’équivalence.

On utilise I'amidon qui colore le milieu en bleue en présence de diiode, ce qui facilite la visualisation

du point d’équivalence.

2-3- Détermination de la concentration molaire de I :
A I'équivalence les deux réactifs sont limitant :
my(13) — x5y = 0 et n(5,057) — 2x¢, =0

n(5;057)
II..(.I';_.) - T Ley
OV OV
. = ey =
c.V B C o
_30107°x133 .,
= 2 % 20 Hf i




Exercice 7 :
1- La réaction de réduction :
2x (M Oy +8H* +5e~ 2@ M **+4H,0)
La réaction d’oxydation :
5 X (H;(;0, 2 2€0;+ 8H,0)
L’équation de la réaction :

2M 07 + 5H,C,0, + 6HY — 2M ** + 10 CO, + 8H,0

- -

2- Quantités de matiere des réactifs a I'état initial :
(M 037) =C,.V,=0,01 %2510 =2,510"*m

m(HyC,0,) = C,.V, = 0,1 % 20.107% = 2,10~ mn

3- Tableau descriptif :

Equation de la réaction 2M Oy + 5H,C,0, + 6H* — 2M ** + 100, + 8H,O
Etat du systeme avancement Quantité de matiére en (mol)
Initial 0 2,5.107% 2.107¢ e e és 0 0 Y
Intermédiaire x 2,5.107% | 2107 —5x | @ e @&s 2x 5x . es
— 2x
final X 2,5.107* 2.1074 e e &s | 2x, 5% -
_Zx'm _Sxm
final Xy 0 1,375.107% | e e és | 25107 | 6,25.107* . es
=1,25.10"*

Si le réactif M O est limitant :

25107*—2x, =0 = x, =12510"*m
Si le réactif H;(,0, est limitant :

210%-5x, =0 = x, =4.10"m

Le réactif limitant est M O} et 'avancement maximum est : x,, = 1,25.10 " m




4- la concentration des ions manganése en fin de réaction :

2%, 2x1,25.107*
V,+V, (20+25)x1073

(M *], = =5.10"m /L
5- Comment peut-on mettre en évidence I'évolution de la réaction ?

L’évolution de la réaction peut étre suivie en étudiant I'évolution de la couleur violette de I'ion

permanganate.






