Chapitre 11 - Les réactions chimiques : oxydoréduction et substitution


CORRIGÉ DES EXERCICES
Chapitre 11

A. Les réactions d’oxydoréduction

1. Le réducteur donne un (des) électron(s) à l’oxydant; donc :

	Numéro
	Réducteur
	Oxydant

	A
	Mg
	Mg2+

	B
	Fe2+
	Fe3+

	C
	O2-
	O2


2. Meilleurs oxydants parmi les couples donnés :  celui dont E0r sera le plus élevé car l’oxydant est réduit puisqu’il capte des électrons:

a) Cl2
b) Mg2+
c) Fe3+
3. Meilleurs réducteurs parmi les couples donnés :  celui dont E0ox sera le plus élevé car le réducteur est oxydé puisqu’il donne des électrons:

a) Fe2+
b) Mg

c) S2O32-
4.


	No
	Demi réactions et équations ioniques nettes
	Eredox (v)

	a
	Ox : Mg(s)   (  Mg2+(aq)   +  2 e-
Red : 2H+(aq)   +  2 e-  (  H2(g)
Ionique nette : : Mg(s)   +  2H+(aq)   (  Mg2+(aq)   + H2(g)

N.B. Nous sommes en milieu acide (H2SO4)
	E0ox = 2,37

E0r  =  0

E0rédox =  2,37

	b
	Ox : I2(aq)   +  6 H2O(l)    (  2 HIO3(aq)   +  10 H+(aq)   + 10 e-
Red :  ClO4-(aq)   +  8 H+(aq)   +  8 e-  ( Cl-(aq)   +  4 H2O(l)
Ionique nette : 4 I2(aq)+ 5 ClO4-(aq)+ 4 H2O(l) ( 8 HIO3(aq) + 5 Cl-(aq)

N.B. L’acide perchlorique et l’acide chlorhydrique sont des acides forts (F.P. ioniques) alors que l’acide iodique est faible (F.P. moléculaire)
	E0ox = -1,20

E0r  =  1,39

E0rédox =  0,19



	c
	Ox :  4 OH–(aq) –––› O2(g) + 2 H2O(l) + 4 e–
Red : BrO3–(aq) + 3 H2O(l) + 6 e– –––› Br–(aq) + 6 OH–(aq)
Ionique nette : 2 BrO3–(aq) –––› 2 Br–(aq) + 3 O2(g)
	E0ox = -0.40

E0r  =  +0,61

E0rédox =  0,21


5.


	No
	Demi réactions et équations ioniques nettes
	Eredox (v)

	a
	Ox : 2 I-(aq)     (   I2 (aq)  + 2 e-
Red :  NO3-(aq)   +  4 H+(aq)   +  3 e-  ( NO (g)  +  2 H2O(l)
	E0ox = -0,62

E0r  =  0,96

E0rédox =  0,34

1,58

	b
	Ox : 2 Br- (aq)    (   Br2(aq)   + 2 e-
Red : Cl2(aq)   + 2 e-   (   2 Cl-(aq)  
	E0ox = -1,06

E0r  =  1,39

E0rédox =  0,30

	C
	Ox : Ca(s)     (   Ca2+(aq)   + 2 e-
Red : 2 H2O(l)   + 2 e-   (   H2(g)   +  2 OH-(aq)
	E0ox = 2,87

E0r  =  -1,41

E0rédox =  2,46


6.
a)
H2O(l)  +

–––›  KOH(aq)  +  H2(g)


Milieu basique à cause de la présence de KOH



Réduction :
H2O(l) –––› H2(g)



2 H2O(l) + 2 e– –––› H2(g) + 2 OH–(aq)


Oxydation :

–––› K+



K(s) –––› K+(aq) + 1 e–


Équation ionique nette :
2 K(s) + 2 H2O(l) –––› 2 K+(aq) + H2(g) + 2 OH–(aq)



Équation moléculaire :
2 K(s) + 2 H2O(l) –––› 2 KOH(aq) + H2(g)

b)
H2O2(aq) +

–––›  I2(aq)  +



Réduction :
H2O2(aq) + 2 H+(aq) + 2 e–  –––› 2 H2O(l)


Oxydation (en milieu acide à cause de la présence des ions H+ de la demi-réaction de la réduction) :




2 I–(aq) –––› I2(aq) + 2 e–


Équation ionique nette :
H2O2(aq) + 2 H+(aq) + 2 I–(aq) –––› 2 H2O(l) + I2(aq)


Équation moléculaire :
H2O2(aq) + 2 HI(aq) –––› 2 H2O(l) + I2(aq)

c)
KMnO4(aq)  +
 
–––›  MnCl2(aq)  +  Cl2(aq)  +



Réduction :
MnO4– –––› Mn2+



MnO4– + 8 H+(aq) + 5 e– –––› Mn2+(aq) + 4 H2O(l)


Oxydation (en milieu acide à cause des ions H+ de la demi-réaction de réduction) :




–––› Cl2(aq)



2 Cl–(aq) –––› Cl2(aq) + 2 e–


Équation ionique nette :



2 MnO4–(aq) + 16 H+(aq) + 10 Cl–(aq) –––› 2 Mn2+(aq) + 8 H2O(l) + 5 Cl2(aq)


Équation moléculaire :



2 KMnO4(aq) + 16 HCl(aq) –––› 2 MnCl2(aq) + 8 H2O(l) + 5 Cl2(aq) + 2 KCl(aq)
d)
Cu(s) +  
–––›  SO2(g)  +



Réduction :
SO42–(aq) + 4 H+(aq) + 2 e– –––› SO2(g) + 2 H2O(l)


Oxydation (de potentiel d’oxydation le plus élevé) : Cu(s) –––› Cu2+(aq) + 2 e–


Équation ionique nette :Cu(s) + SO42–(aq) + 4 H+(aq) –––› Cu2+(aq) + SO2(g) + 2 H2O(l)



Équation moléculaire :
Cu(s) + 2 H2SO4(aq) –––› CuSO4(aq) + SO2(g) + 2 H2O(l)
7.
a)
Réaction de l’aluminium avec l’eau pure :



Réactifs présents : Al, H2O, milieu neutre



Demi réactions possibles :



Al(s) –––› Al3+(aq) + 3 e–     (o° = 1,66 V (plus fort réducteur)



2 H2O(l) –––› O2(g) + 4 H+(aq) + 4 e–     (o = –0,81 V



2 H2O(l) + 2 e– –––› H2(g) + 2 OH–(aq)   (r = –0,41 V (plus fort oxydant)



Équation ionique nette : 2 Al(s) + 6 H2O(l) –––› 2 Al3+(aq) + 3 H2(g) + 6 OH–(aq)  Erédox = 1,25 V



Équation moléculaire : 2 Al(s) + 6 H2O(l) –––› 2 Al(OH)3(s) + 3 H2(g)

b)
Réaction de l’aluminium dans une solution aqueuse de HCl :



Réactifs présents : Al, H+, Cl–, H2O, milieu acide (à cause de la présence de HCl)



Demi réactions possibles :



Al(s) –––› Al3+(aq) + 3 e–   (o° = 1,66 V (plus fort réducteur)



2 H+(aq) + 2 e– –––› H2(g)   (r° = 0,00 V (plus fort oxydant)



2 Cl–(aq)–––› Cl2(g) + 2 e–  (OX° = –1,39 V ((r° le plus élevé impliquant Cl- et/ou H2O)



2 H2O(l) –––› H2O2(aq) + 2 H+(aq) + 2 e–      (o° = –1,77 V



2 H2O(l) –––› O2(g) + 4 H+(aq) + 4 e–    (o° = –1,23 V 



Équation ionique nette :2 Al(s) + 6 H+(aq) –––› 2 Al3+(aq) + 3 H2(g)     





Erédox = 1,66 V





2 Al(s) + 6 HCl(aq) –––› 2 AlCl3(aq) + 3 H2(g)

c)
Réaction de l’aluminium dans une solution de KOH :



Réactifs présents : Al, K+, OH–, H2O, en milieu basique (à cause de la présence de KOH)



Demi-réactifs possibles :



Al(s) –––› Al3+(aq) + 3 e–     (o° = 1,66 V



Al(s) + 4 OH–(aq) –––› Al(OH)4–(aq) + 3 e–       (o° = 2,33 V (plus fort réducteur)



K+(aq) + 1 e– –––› K(s)      (r° = –2,92 V



4 OH–(aq) –––› O2(g) + 2 H2O(l) + 4 e–       (o° = –0,40 V



2 H2O(l) + 2 e– –––› H2(g) + 2 OH–(aq)     (r° = –0,83 V(plus fort oxydant)



Équation ionique nette :
2 Al(s) + 2 OH–(aq) + 6 H2O(l) –––› 2 Al(OH)4–(aq) + 3 H2(g)


Équation moléculaire :
2 Al(s) + 2 KOH(aq) + 6 H2O(l) –––› 2 KAl(OH)4(aq) + 3 H2(g)
8.
a)
Bromure ferreux en présence de NaOH en solution aqueuse :



Réactifs présents : Fe2+, Br–, Na+, OH– en milieu basique (à cause de la présence de la base forte NaOH)



Demi réactions possibles :



Fe2+(aq) + 2 e– –––› Fe(s)       (r° = –0,44 V (plus fort oxydant)



Fe2+(aq) –––› Fe3+(aq) + 1 e–     (o° = –0,77 V



2 Br–(aq) –––› Br2(l) + 2 e–     (o° = –1,06 V



Br–(aq) + 2 OH–(aq) –––› BrO–(aq) + H2O(l) + 2 e–       (o° = –0,76 V



Na+(aq) + 1 e– –––› Na(s)            (r° = –2,71 V



4 OH–(aq) –––› O2(g) + 2 H2O(l) + 4 e–          (o° = –0,40 V (plus fort réducteur)



Équation ionique nette :



2 Fe2+(aq) + 4 OH–(aq) –––› 2 Fe(s) + O2(g) + 2 H2O(l)       E°rédox = –0,84 V



Équation moléculaire :




2 FeBr2(aq) + 4 NaOH(aq) –––› 2 Fe(s) + O2(g) + 2 H2O(l) + 4 NaBr(aq)


Cette réaction ne peut pas avoir lieu spontanément aux conditions standard, puisque le potentiel d’oxydoréduction est négatif, indiquant que les produits sont moins stables que les réactifs.



Une réaction de substitution peut toutefois avoir lieu conduisant à la formation d’un précipité.  Laquelle?


b)
Bromure ferreux en présence de HBr en solution aqueuse :



Réactifs présents : Fe2+, Br–, H+ en milieu acide (à cause de la présence de l’acide fort HBr)



Demi réactions possibles :



Fe2+(aq) + 2 e– –––› Fe(s)      (r° = –0,44 V



Fe2+(aq) –––› Fe3+(aq) + 1 e–    (o° = –0,77 V (plus fort réducteur)



2 Br–(aq) –––› Br2(l) + 2 e–    (o° = –1,06 V



2 H+(aq) + 2 e– –––› H2(g)        (r° = 0,00 V (plus fort oxydant)



Équation ionique nette :
2 Fe2+(aq) + 2 H+(aq) –––› 2 Fe3+(aq) + H2(g)    E°rédox = –0,44 V



Équation moléculaire :
2 FeBr2(aq) + 2 HBr(aq) –––› 2 FeBr3(aq) + H2(s)


Cette réaction ne peut pas avoir lieu spontanément aux conditions standard, puisque le potentiel d’oxydoréduction est négatif, indiquant que les produits sont moins stables que les réactifs.


c)
Bromure ferreux en présence de nitrate de plomb (II) en solution aqueuse :


Réactifs présents : Fe2+, Br–, Pb2+, NO3– en milieu neutre



Demi-réactions possibles :



Fe2+(aq) + 2 e– –––› Fe(s)      (r° = –0,44 V



Fe2+(aq) –––› Fe3+(aq) + 1 e–    (o° = –0,77 V (plus fort réducteur)



2 Br–(aq) –––› Br2(l) + 2 e–    (o° = –1,06 V



Pb2+(aq) + 2 e– –––› Pb(s)    (r° = –0,13 V (plus fort oxydant)



Équation ionique nette : 2 Fe2+(aq) + Pb2+(aq) –––› 2 Fe3+(aq) + Pb(s)      E°ré;dox = –0,90 V



Équation moléculaire :




6 FeBr2(aq) + 3 Pb(NO3)2(aq) –––› 4 FeBr3(aq) + 2 Fe(NO3)3(aq) + 3 Pb(s)


Cette réaction ne peut pas avoir lieu spontanément aux conditions standard, puisque le potentiel d’oxydoréduction est négatif, indiquant que les produits sont moins stables que les réactifs.

9. a)
Réactifs : Fe3+, I-, K+, Cl-, milieu aqueux neutre

Substitution : aucune, FeI3 et KCl sont deux sels solubles



Oxydoréduction : 




Réductions possibles : Fe3+ +  1 e-  (  Fe2+  
où Er = 0,77v







Fe3+ +  3 e-  (  Fe
où Er = -0,04v



K+   +  1 e-  (  K
où Er = -2,92v




Oxydations possibles : 2 I-  (  I2  +  2 e-
où Er = -0,62v




2 Cl-  (  Cl2  +  2 e-
où Er = -1,39v



Meilleur réducteur : I-  et meilleur oxydant : Fe3+


Réaction spontanée : 2 Fe3+ + 2 I-  (  I2  +  2 Fe2+ où (rédox° = 0,15 v



Équation moléculaire : 2 FeCl3  (aq)  +  2 KI (aq)   (  I2 (aq)  +  2 FeCl2 (aq)   +  2 KCl (aq) 

b)
Réactifs : Ce4+,  Mn2+, NO3-, milieu aqueux neutre

Substitution : aucune, les nitrates étant tous des sels solubles



Oxydoréduction : 




Réductions possibles : Ce4+ +  1 e-  (  Ce3+
 
où Er = 1,71v



Oxydations possibles : Mn2+  (  Mn3+  +  1 e-
où Er = -1,54v



Meilleur réducteur : Mn2+ et meilleur oxydant : Ce4+


Réaction spontanée : Ce4+  +  Mn2+  (  Ce3+   +  Mn3+  où (rédox° = 0,17 v



Équation moléculaire :Ce(NO3)4 (aq) +  Mn(NO3)2 (aq) ( Ce(NO3)3 (aq) + Mn(NO3)3 (aq)    

c)
Réactifs : Sn2+, SO42-, Cu2+, I-, milieu aqueux neutre

Substitution : aucune, SnI2 et CuSO4 sont deux sels solubles



Oxydoréduction : 



Réductions possibles : 
Cu2+ +  2 e-  (  Cu  

où Er = 0,34v

Cu2+ +  1 e-  (  Cu+  

où Er = 0,15v




Sn2+  +  2 e-(  Sn

où Er = -0,14v

(également les réductions impliquant SO42- en milieu neutre et Sn2+)



Oxydations possibles : Sn2+  (  Sn4+  +  2 e-
où Eox = -0,15v




(également les oxydations impliquant I- et SO42-).



Meilleur réducteur : Sn2+ et meilleur oxydant : Cu2+


Réaction spontanée : Cu2+ + Sn2+  (  Cu  +  Sn4+
où (rédox° = 0,19 v



Équation moléculaire : 2 SnSO4 (aq) +  2 CuI2 (aq)  ( 2 Cu (s) +  Sn(SO4)2 (aq) + SnI4 (s)  

10.
a)
Pour obtenir de l’argent métallique, Ag(s), on peut partir d’une solution aqueuse de AgNO3, donc contenant des ions Ag+ et NO3–, la demi-réaction de réduction suivante doit être utilisée :

Ag+(aq) + 1 e– –––› Ag(s)    (r° = 0,80 V



Il faut donc une demi-réaction d’oxydation qui ait un potentiel d’oxydation supérieur à –0,80 V.  Le zinc, le magnésium… sont des réactifs possibles.




Équation ionique nette :
2 Ag+(aq) + Zn (s) –––› 2 Ag (s) + Zn2+(aq)    E°rédox = 1,56 V




Équation moléculaire :
2 AgNO3 (aq) + Zn (s) –––› 2 Ag (s) +  Zn(NO3)2 (aq)


b)
Pour obtenir l’acide phosphoreux, H3PO3 (aq), un acide faible, on peut partir d’une solution aqueuse de H3PO4, et effectuer la demi-réaction de réduction suivante :

H3PO4 (aq) +  2 H+ (aq)   +  2 e– –––› H3PO3 (aq)  +  H2O (l)    (r° = -0,28 V



Il faut donc une demi-réaction d’oxydation qui ait un potentiel d’oxydation supérieur à 0,28 V.  Le plomb en milieu SO42- est un réactif possible.



Équation ionique nette : 



H3PO4 (aq)+  2 H+(aq) + SO42-(aq) + Pb(s)  –––› H3PO3(aq) + PbSO4(s) +  H2O(l)    E°rédox = 0,08 V



Équation moléculaire :



H3PO4 (aq) +  2 H+(aq) +  SO42-(aq) +  Pb(s)   –––› H3PO3(aq) + PbSO4(s)  +  H2O(l)   

c)
Pour obtenir le chlorure de chrome (111), CrCl3 (s), un sel peu soluble, on peut partir du métal et effectuer la demi-réaction d’oxydation suivante :

Cr  –––› Cr3+  +  3 e-      (ox° = 0,74 V



Il faut donc une demi-réaction de réduction qui ait un potentiel supérieur à -0,78 V.  L’ion H+ provenant d’un acide serait donc adéquat.



Équation ionique nette : 



2 Cr (s)   +  6 H+(aq)   –––›  2 Cr3+(aq)    + 3 H2 (g)     E°rédox = 0,74 V



Équation moléculaire :



2 Cr (s)   +  6 HCl (aq)   –––›  2 CrCl3 (aq)    + 3 H2 (g)     

CORRIGÉ DES EXERCICES 
Chapitre 11

B. Les réactions de substitution (double déplacement)

1.
A.
Dissolution de KClO4 dans l’eau :



a)
Il n’est pas indiqué, du côté des réactifs, que KClO4 a été mis en solution dans l’eau.



b)
L’équation n’est pas équilibrée; H2O(l) est de trop du côté des réactifs.



c)
La double flèche indique un phénomène qui se produit partiellement. Or, KClO4, étant soluble et ionique, se transforme complètement en ions en présence du solvant polaire qu’est l’eau.



d)
L’indice (aq) indique que KClO4 est déjà en solution, et non que le solide a été ajouté à l’eau.


Équation de dissolution écrite correctement : KClO4(s) 
[image: image1.wmf]H

2

O

K+(aq) + ClO4–(aq)

B.
Dissolution de HNO2 dans l’eau :



a)
Tous les acides étant solubles dans l’eau, la formule de l’acide prend l’indice (aq).



b)
HNO2 étant un acide faible, sa dissociation en ions n’est pas complète (–––›), mais partielle (
[image: image2.wmf]).



c)
L’équation n’est pas équilibrée à cause de la présence en trop de H2O chez les réactifs.



d)
H2O sur la double flèche est inutile. L’expression HNO2(aq) indique déjà que HNO2 est en présence d’eau.



Équation de dissolution écrite correctement : HNO2(aq)
[image: image3.wmf]H+(aq)+NO2–(aq)
C.
Dissolution de PbO dans l’eau :

a) La partie PbO(s)[image: image4.wmf] 

H

2

O

Pb(OH)2(s) n’est pas équilibrée et doit donc être remplacée par PbO(s) + H2O(l) 
[image: image5.wmf] Pb(OH)2(s) et alors H2O sur la double flèche est inutile, puisque déjà H2O du côté des réactifs indique que PbO a été mis en présence d’eau.  



b)
H2O doit être ajouté sur la double flèche qui suit Pb(OH)2(s) pour indiquer que ce composé solide est mis en présence d’eau.



c)
Pb(OH)2(s) doit être suivi d’une double flèche pour indiquer qu’il est peu soluble.

d) Pb(OH)2(aq) indiquerait qu’il est soluble, alors qu’il est peu soluble. Il doit être remplacé par Pb(OH)2(s).

e) Le plomb de Pb(OH)2 est à l’état d’oxydation 2+ et non 4+



Équation de dissolution écrite correctement :   

PbO(s) + H2O(l) 
[image: image6.wmf] Pb(OH)2(s)[image: image7.wmf] 

H

2

O

 Pb2+(aq) + 2 OH–(aq)



N.B. Dans le cas des oxydes métalliques donnant des hydroxydes faibles, il se forme un peu d’hydroxyde solide à partir de l’oxyde; cet hydroxyde se dépose généralement à la surface de l’oxyde (leur couleur, généralement  différente, en atteste) et il est moins abondant que l’oxyde de départ.  Comme ces deux solides coexistent dans ces solutions, il faut indiquer les deux formes solides dans l’équation de dissolution.

2.

	Électrolyte
	Force
	Équation
	Formes prédominantes

	KClO4
	Fort
	KClO4  (s)[image: image8.wmf] 

H

2

O

 K+ (aq)    +   ClO4– (aq)

	Les produits

	HI
	Fort
	HI  (aq) 
[image: image9.wmf] H+ (aq)   +   I– (aq)

	Les produits

N.B. l’acide étant (aq) au départ, on n’indique pas le solvant sur la flèche

	Fe(OH)3
	Faible
	FE(OH)3  (s) [image: image10.wmf] 

H

2

O

 Fe3+ (aq)   +   3 OH– (aq)

	Le réactif

	MgO
	Faible
	MgO(s) + H2O(l) 
[image: image11.wmf] Mg(OH)2(s)[image: image12.wmf] 

H

2

O









Mg2+(aq) + 2 OH–(aq)

	Un mélange des deux solides très peu solubles MgO et Mg(OH)2

	HClO
	Faible
	HClO  (aq) 
[image: image13.wmf] H+ (aq) + ClO– (aq)

	Le réactif : l’acide dissout à l’état moléculaire

	Li2O
	Fort
	Li2O(s) + H2O(l) 
[image: image14.wmf]2 Li+(aq) + 2 OH– (aq)

	Les produits, LiOH étant un hydroxyde soluble.

	CO2
	Faible
	CO2 (g) +  H2O(l)
[image: image15.wmf] H2CO3(aq) 
[image: image16.wmf]






H+ (aq)  + HCO3-(aq)
	Le réactif gazeux est plus abondant que l’oxacide

	KCl
	Fort
	KCl (s)[image: image17.wmf] 

H

2

O

 K+ (aq) + Cl– (aq)

	Les produits

	NH3
	Faible
	NH3 (g) +  H2O (l)
[image: image18.wmf]NH4+ (aq)  + OH- (aq)


	Les réactifs : l’ammoniac en solution aqueuse

	Ba(NO3)2
	Fort
	Ba(NO3)2  (s)[image: image19.wmf] 

H

2

O

 Ba2+ (aq)  +  NO3– (aq)

	Les produits

	HNO3
	fort
	HNO3  (aq) 
[image: image20.wmf]H+(aq)+  NO3–(aq)

	Les produits


3.
a)
H+ (aq)   +   OH- (aq)  
[image: image21.wmf]H2O (l)


b)
Ni2+(aq)     +   CO32-(aq)     
[image: image22.wmf]NiCO3 (s)
4.
a)
AgNO3   +
 
[image: image23.wmf]   KNO3   +



Les ions présents sont : Ag+, NO3–   –––›  K+, NO3–


Équilibre des ions :
Ag+, NO3–  –––›  K+, NO3–, Ag+




AgNO3(aq) + K+  –––›  KNO3(aq) + Ag+


L’anion ajouté à K+ doit provenir d’un électrolyte fort, et former un électrolyte faible en se combinant avec Ag+, par exemple l’ion Cl–. D’où :

AgNO3(aq) + KCl(aq)  –––›  KNO3(aq) + AgCl(s)



D’autres ions négatifs peuvent également être utilisés : ceux qui, avec Ag+, forment un sel ou un hydroxyde peu soluble.


b)


[image: image24.wmf] H2S  +  CaBr2


Les ions présents sont : H+, S2–, Ca2+, Br–


Les réactifs doivent contenir les mêmes ions, mais combinés de façon différente. D’où :

CaS  +  Br  –––›  H2S  +  CaBr2



où CaS, sel soluble et HBr, acide fort sont des électrolytes forts.



Équation moléculaire équilibrée :

CaS(aq)  +  2 HBr(aq)  –––›  H2S(aq)  +  CaBr2(aq)

c)


[image: image25.wmf]  CO2  +  CuCl2


CO2 dans l’eau forme l’équilibre suivant :  



CO2(g) + H2O(l) à H2CO3(aq) à 2 H+(aq) + CO32–(aq)



Aussi, les ions présents sont : H+, CO32–, Mg2+ et Cl–


D’où, en recombinant les ions de façon différente pour obtenir les réactifs, l’équation moléculaire équilibrée suivante :

MgCO3(s)  +  2 HCl(aq) –––›  CO2(g)  +  H2O(l)  +  MgCl2(aq)

d)
Ba(OH)2  + 


[image: image26.wmf] BaCl2  +  NH3


Les ions présents sont : Ba2+, OH– –––› Ba2+, Cl–, NH4+, OH–, puisque NH3 est en équilibre dans l’eau selon l’équation : NH3(aq) + H2O(l) à NH4+(aq) + OH–(aq)


Équation moléculaire équilibrée après avoir ajouté les ions manquants (NH4+ et Cl–) chez les réactifs :

Ba(OH)2(aq)+ 2 NH4Cl(aq) –––› BaCl2(aq) + 2 NH3(aq) + 2 H2O(l)

e)
CuO  +

[image: image27.wmf]  CuSO4  +



Ions présents : Cu2+, O2– –––› Cu2+, SO42–


L’ion O2– n’est pas stable en présence d’eau, de sorte que l’oxyde métallique CuO dans l’eau se dissout selon l’équation suivante :

CuO(s) + H2O(l) à Cu(OH)2(s) [image: image28.wmf] 

H

2

O

 Cu2+aq) + 2 OH–(aq)


D’où les ions présents : Cu2+, OH– –––› Cu2+, SO42–


En ajoutant les ions manquants chez les réactifs et les produits,

Cu2+, OH–, SO42– –––› Cu2+, SO42–, OH–


on obtient l’équation :

Cu(OH)2(s) + SO42–(aq)  –––› CuSO4(aq) + OH–(aq)


où Cu(OH)2 peut être remplacé par CuO(s) + H2O(l), d’où :

CuO(s) + H2O(l) + SO42– –––› CuSO4(aq) + OH–


SO42– doit provenir d’un électrolyte fort, par exemple Na2SO4 ou H2SO4, mais on doit obtenir un électrolyte faible chez les produits. Si Na2SO4 est utilisé, le produit obtenu serait un électrolyte fort (NaOH), mais si H2SO4 est employé, le produit est alors un électrolyte faible (H2O). D’où :

CuO(s) + H2SO4(aq) –––› CuSO4(aq) + H2O(l)

f)


[image: image29.wmf]  NiS  + H3PO4


Ions présents : –––› Ni2+, S2–, H+, PO43–


Équation moléculaire en regroupant les ions différemment chez les réactifs :

Ni3(PO4)2(s) + 3 H2S(aq) –––› 3 NiS(s) + 2 H3PO4(aq)

g)
NH4F  +


[image: image30.wmf]  KF   +



Ions présents : NH4+, F– –––› K+, F–


Ion à rajouter chez les réactifs : K+          Ions à rajouter chez les produits : NH4+


D’où l’équation : NH4F + K+ –––› KF + NH4+



Un ion négatif doit être ajouté à K+ et NH4+ pour obtenir un électrolyte plus faible chez les produits. Selon le tableau de solubilité, tous les ions négatifs combinés avec NH4+ donnent des sels solubles, donc des électrolytes forts, sauf OH–. Or, l’ion OH– combiné à NH4+ se transforme en NH3 et H2O, d’où l’équation moléculaire équilibrée suivante :

NH4F(aq) + KOH(aq) –––› KF(aq) + NH3(aq) + H2O(l)
5.
Les réactifs doivent être des électrolytes forts, et un des produits de réaction doit être un électrolyte faible (idéalement, un seul, pour éviter les longues démarches de purification du mélange réactionnel).


a)  AgNO3(aq)   +   Na2S (aq) 
[image: image31.wmf]Ag2S (s)   +   2   NaNO3(aq)


b)  ZnI2 (aq)   +   2 KOH (aq) 
[image: image32.wmf]Zn(OH)2 (s)   +   2  KI(aq)


c)  Cu(NO3)2 (aq)   +    BaCl2 (aq) 
[image: image33.wmf]CuCl2 (aq)   +     Ba(NO3)2(aq)

d) Sn(CO3)2 (aq)  + 2 H2SO4 (aq) 
[image: image34.wmf]2 CO2 (g) + 2  H2O (l) + 2  Sn(SO4)2(aq)

N.B.  H2CO3 est un oxacide peu soluble qui se décompose en CO2 et H2O.


e)
 NH4Cl(aq)   +   AgF (aq) 
[image: image35.wmf] NH4F(aq)  +  AgCl (s)



N.B. Pour synthétiser un sel soluble, il faut former simultanément un électrolyte faible. Ici, le fait de former un sel peu soluble permet la réaction : la filtration du solide formé permettra par la suite d’éliminer ce sel peu soluble de la solution, et l’évaporation du solvant permettra la récupération du  sel  soluble.



Att : l’équation ionique nette ici ne mentionne pas le sel formé parce qu’il s’agit d’un électrolyte fort.


f)  Cu(NO3)2 (aq)   +    BaCl2 (aq) 
[image: image36.wmf]CuCl2 (s)   +     Ba(NO3)2(aq)



N.B. Pour synthétiser un sel soluble, il faut synthétiser simultanément un électrolyte faible comme un sel peu soluble qui précipite : on filtre alors le solide peu soluble et on évapore le solvant du filtrat pour récupérer le sel soluble. Cependant, une petite quantité des ions du sel peu soluble demeureront en solution, mêlés à ceux du sel soluble dont la pureté sera affectée. Notez que cette équation est la même qu’en c)

SOLUTIONNAIRE DES EXERCICES SYNTHÈSE
1°
a)
Cu(NO3)2 (aq) + Mg (s) ( Cu (s) + Mg(NO3)2 (aq)



2+ 5+ 2-
0
0
2+ 5+ 2-



le cuivre et le magnésium ont changé de degré d'oxydation



_ c'est une réaction d'oxydoréduction


b)
Na2CO3 (aq) + CaCl2 (aq) ( 2 NaCl (aq) + CaCO3 (s)



1+ 4+ 2-
2+ 1-
1+ 1-
2+ 4+ 2-



aucun élément n'a changé de degré d'oxydation



_ ce n'est pas une réaction d'oxydoréduction


c)
2 KMnO4 (aq) + 8 HCl (aq) ( 2 MnO2 (s) + 3 Cl2 (g) + 4 H2O (l) + 2 KCl (aq)



1+ 7+ 2-
1+ 1-
4+  2-
0
1+ 2-
1+ 1-



le manganèse et six des huit atomes de chlore ont changé de degré d'oxydation



_ c'est une réaction d'oxydoréduction


d)
Fe(NO3)3 (aq) + CuNO3 (aq) ( Fe(NO3)2 (aq) + Cu(NO3)2 (aq)



3+ 5+ 2-
1+ 5+ 2-
2+ 5+ 2-
2+ 5+ 2-



le fer et le cuivre ont changé de degré d'oxydation



_ c'est une réaction d'oxydoréduction


e)
H3PO4 (aq) + KOH (aq) ( KH2PO4 (aq) + H2O (l)



1+ 5+ 2-
1+ 2- 1+
1+ 1+ 5+ 2-
1+ 2-


aucun élément n'a changé de degré d'oxydation



_ ce n'est pas une réaction d'oxydoréduction

2°
a)
3 MnO2 (s) + 12 HCl (aq) + 2 Al (s) ( 3 MnCl2 (aq) + 2 AlCl3 (aq) + 6 H2O (l)



4+ 2-
1+ 1-
0
2+ 1-
3+ 1-
1+ 2-


le degré d'oxydation du manganèse passe de 4+ à 2+



_ il a capté des e-


_ il est l'oxydant



le degré d'oxydation de l'aluminium passe de 0 à 3+



_ il a cédé des e-


_ il est le réducteur



la demi-réaction de réduction est :

MnO2 (s) + 4 H+ (aq) + 2 e- ( Mn2+ (aq) + 2 H2O (l)



la demi-réaction d'oxydation est :

Al (s) ( Al3+ (aq) + 3 e-

b)
I2 (s) + H2SO3 (aq) + H2O (l) ( 2 HI (aq) + 2 H2SO4 (aq)



0
1+ 4+ 2-
1+ 2-
1+ 1-
1+ 6+ 2-


le degré d'oxydation de l'iode passe de 0 à 1-



_ il a capté des e-


_ il est l'oxydant



le degré d'oxydation du soufre passe de 4+ à 6+



_ il a cédé des e-


_ il est le réducteur



la demi-réaction de réduction est :

I2 (s) + 2 e- ( 2 I- (aq)



la demi-réaction d'oxydation est :

H2SO3 (aq) + H2O (l) ( SO42- (aq) + 4 H+ (aq) + 2 e-

c)
2 HCl (aq) + Pb (s) ( PbCl2 (s) + H2 (g)



1+ 1-
0
2+ 1-
0


le degré d'oxydation de l'hydrogène passe de 1+ à 0



_ il a capté des e-


_ il est l'oxydant



le degré d'oxydation du plomb passe de 0 à 2+



_ il a cédé des e-


_ il est le réducteur



la demi-réaction de réduction est :

2 H+ (aq) + 2 e- ( H2 (g)



la demi-réaction d'oxydation est :

Pb (s) ( Pb2+ (aq) + 2 e-

d)
2 CoCl3 (aq) + 2 H2O (l) ( 2 CoCl2 (aq) + H2O2 (aq) + 2 HCl (aq)



3+ 1-
1+ 2-
2+ 1-
1+ 1-
1+ 1-


le degré d'oxydation du cobalt passe de 3+ à 2+



_ il a capté des e-


_ il est l'oxydant



le degré d'oxydation de l'oxygène passe de 2- à 1-



_ il a cécé des e-


_ il est le réducteur



la demi-réaction de réduction est :

Co3+ (aq) + e- ( Co2+ (aq)



la demi-réaction d'oxydation est :

2 H2O (l) ( H2O2 (aq) + 2 H+ (aq) + 2 e-

e)
O2 (g) + 4 HBr (aq) ( 2 Br2 (l) + 2 H2O (l)



0
1+ 1-
0
1+ 2-



le degré d'oxydation de l'oxygène passe de 0 à 2-



_ il a capté des e-


_ il est l'oxydant



le degré d'oxydation du brome passe de 1- à 0



_ il a cédé des e-


_ il est le réducteur



la demi-réaction de réduction est :

O2 (g) + 4 H+ (aq) + 4 e- ( 2 H2O (l)



la demi-réaction d'oxydation est :

2 Br- (aq) ( Br2 (l) + 2 e-
3°
a)
I2 + 2 KBr ( 2 KI + Br2


0
1+ 1-
1+ 1-
0


l'iode et le brome ont changé de degré d'oxydation



_ c'est une réaction d'oxydoréduction



_ il faut trouver les demi-réactions impliquées et calculer le potentiel global


demi-réaction de réduction:
I2 (s) + 2 e- ( 2 I- (aq)
= + 0,53 V


demi-réaction d'oxydation:
2 Br- (aq) ( Br2 (l) + 2 e-
= - 1,06 V




_______________________________
_____________


réaction globale


d'oxydoréduction:
I2 (s) + 2 Br- (aq) _ Br2 (l) + 2 I- (aq)
E= - 0,53 V



E< 0 (pas de réaction


b)
Al2S3 + 6 NH4Cl ( AlCl3 + 3 (NH4)2S



3+ 2-
3- 1+ 1-
3+ 1-
3-  1+   2-


aucun élément n'a changé de degré d'oxydation



_ c'est une réaction de substitution



_ il faut chercher s'il y a des composés « stables » (électrolytes faibles, gaz peu



solubles, composés peu solubles)



_ en consultant les tableaux 10.2 et 10.3 on trouve :



Al2S3 (s) + 6 NH4Cl (aq) ( AlCl3 (aq) + 3 (NH4)2S (aq)



composé



peu soluble


_ il n'y a pas de composé « stable » parmi les produits



_ pas de réaction


c)
H2CO3 + Zn(OH)2 ( ZnCO3 + 2 H2O



1+ 4+ 2-
2+ 2- 1+
2+ 4+ 2-
1+ 2-


aucun élément n'a changé de degré d'oxydation



_ c'est une réaction de substitution



_ il faut chercher s'il y a des composés « stables » (électrolytes faibles, gaz peu



solubles, composés peu solubles)



_ en consultant les tableaux 10.2 et 10.3 on trouve :



H2CO3 (aq) + Zn(OH)2 (s) ( ZnCO3 (s) + 2 H2O (l)



électrolyte
composé
composé
électrolyte



faible
peu soluble
peu soluble
faible


_ tous les composés sont « stables »



_ les électrolytes faibles l'emportent sur les composés peu solubles



_ l'eau est un électrolyte plus faible que l'acide carbonique



_ la réaction est spontanée


d)
FeCl2 + H2 + 2 NaOH ( Fe + 2 H2O + 2 NaCl



2+ 1-
0
1+ 2- 1+
0
1+ 2-
1+ 1-


le fer et l'hydrogène (dans H2) ont changé de degré d'oxydation



_ c'est une réaction d'oxydoréduction



_ il faut trouver les demi-réactions impliquées et calculer le potentiel global


demi-réaction de réduction:
Fe2+ (aq) + 2 e- ( Fe (s)
= - 0,44 V


demi-réaction d'oxydation:
H2 (g) + 2 OH- (aq) ( 2 H2O (l) + 2 e-
= + 0,83 V




_______________________________
_____________


réaction globale


d'oxydoréduction:
Fe2+ (aq) + H2 (g) + 2 OH- (aq) ( Fe (s) + 2 H2O (l)
E= + 0,39 V



E> 0 (réaction spontanée


e)
Fe(NO3)2 + Ca ( Fe + Ca(NO3)2


2+ 5+ 2-
0
0
2+ 5+ 2-


le fer et le calcium ont changé de degré d'oxydation



_ c'est une réaction d'oxydoréduction



_ il faut trouver les demi-réactions impliquées et calculer le potentiel global


demi-réaction de réduction:
Fe2+ (aq) + 2 e- ( Fe (s)
= - 0,44 V


demi-réaction d'oxydation:
Ca (s) ( Ca2+ (aq) + 2 e-
= + 2,87 V




_______________________________
_____________


réaction globale


d'oxydoréduction:
Fe2+ (aq) + Ca (s) ( Fe (s) + Ca2+ (aq)
E= + 2,43 V



E> 0 (réaction spontanée


f)
NH4Br + KF ( KBr + HF + NH3


3- 1+ 1-
1+ 1+
1+ 1-
1+ 1-
3- 1+


aucun élément n'a changé de degré d'oxydation



_ c'est une réaction de substitution



_ il faut chercher s'il y a des composés « stables » (électrolytes faibles, gaz peu



solubles, composés peu solubles)



_ en consultant les tableaux 10.2 et 10.3 on trouve :



NH4Br (aq) + KF (aq) ( KBr (aq) + HF (aq) + NH3 (aq)



électrolyte
gaz peu



faible
soluble


_ il y a deux composés « stables » parmi les produits et il n'y en a pas parmi les réactifs



_ réaction spontanée

4°
Les acides forts (voir tableau 10.2) et les sels et hydroxydes solubles (voir tableau 10.3) sont complètement dissociés dans l'eau. En écrivant ces composés sous forme d'ions, on obtient l'équation ionique complète. En retranchant de celle-ci les ions spectateurs, on obtient l'équation ionique nette.


a)
Cl2 + 2 LiBr ( 2 LiCl + Br2


équation ionique complète :



Cl2 (g) + 2 Li+ (aq) + 2 Br- (aq) ( 2 Li+ (aq) + 2 Cl- (aq) + Br2 (l)



équation ionique nette :



Cl2 (g) + 2 Br- (aq) ( 2 Cl- (aq) + Br2 (l)


b)
FeCl3 + 3 (NH4)2CO3 ( Fe2(CO3)3 + 6 NH4Cl



équation ionique complète :



Fe3+ (aq) + 6 Cl- (aq) + 6 NH4+ (aq) + 3 CO32- (aq) (



Fe2(CO3)3 (s) + 6 NH4+ (aq) + 6 Cl- (aq)



équation ionique nette :



Fe3+ (aq) + 3 CO32- (aq) ( Fe2(CO3)3 (s)


c)
2 HCl + Mg(OH)2 ( MgCl2 + 2 H2O



équation ionique complète :



2 H+ (aq) + 2 Cl- (aq) + Mg(OH)2 (s) ( Mg2+ (aq) + 2 Cl- (aq) + 2 H2O (l)



équation ionique nette :



2 H+ (aq) + Mg(OH)2 (s) ( Mg2+ (aq) + 2 H2O (l)


d)
FeCl2 + H2 + 2 NaOH ( Fe + 2 H2O + 2 NaCl



équation ionique complète :



Fe2+ (aq) + 2 Cl- (aq) + H2 (g) + 2 Na+ (aq) + 2 OH- (aq) (



Fe (s) + 2 H2O (l) + 2 Na+ (aq) + 2 Cl- (aq)



équation ionique nette :



Fe2+ (aq) + H2 (g) + 2 OH- (aq) ( Fe (s) + 2 H2O (l)


e)
Cu(NO3)2 + Fe ( Cu + Fe(NO3)2



équation ionique complète :



Cu2+ (aq) + 2 NO3- (aq) + Fe (s) ( Cu (s) + Fe2+ (aq) + 2 NO3- (aq)



équation ionique nette :



Cu2+ (aq) + Fe (s) ( Cu (s) + Fe2+ (aq)


f)
NH4Cl + NaOH ( NaCl + H2O + NH3



équation ionique complète :



NH4+ (aq) + Cl- (aq) + Na+ (aq) + OH- (aq) ( Na+ (aq) + Cl- (aq) + H2O (l) + NH3 (g)



équation ionique nette :



NH4+ (aq) + OH- (aq) ( H2O (l) + NH3 (g)
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