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Quelques réactions d’oxydoréduction

par A. DURUPTHY,
Lycée Jean-Perrin, Marseille

et O. DURUPTHY,
Lycée Dumont-d'Urville, Toulon.

Les programmes des classes de Premiére S permettent une
étude expérimentale intéressante des phénomeénes d’'oxydo-
réduction.

Apreés une premiére approche qualitative permettant d'intro-
duire les notions d’oxydant, de réducteur, de couple rédox, de
réaction d'oxydoréduction, des mesures de force électromotrice
permettent une approche plus quantitative conduisant au poten-
tiel rédox des couples.

Il est alors possible de prévoir l'évolution d'un systéme et
d’en déduire les réactions chimiques possibles.

Cependant, il arrive que les résultats observés ne soient pas
ceux attendus. D’autres phénomeénes sont alors a prendre en
compte : pH de la solution, apparition de précipités, formation de
complexes, réactions compétitives,...

Nous nous proposons dans cet article de décrire et d'inter-
préter quelques réactions illustrant linfluence de ces différents
facteurs.

Les notions théoriques et les calculs que nous allons utiliser
ont déja fait I'objet d’excellents articles dans le B.U.P.; signalons
entre autres : '

— A-M. BErNARD, B.U.P, n° 513,
— A, Camus, B.U.P. n° 567,
— 8. Pacg, B.U.P. n° 567.

1. INFLUENCE DE LA PRECIPITATION.
1.1. Précipitation d’iodure de. cuivre (i) Cul.

1.1.1. MANIPULATION.

A 2 ml d'une solution de sulfate de cuivre 10-! mol.1-!
ajoutons quelques gouttes de solution d’iodure de potassium
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10-1 mol.1-1. Un précipité apparait, la solution prenant une cou-
leur «café au lait ». Par addition de 0,5 ml de benzéne, extraire
I'iode qui s'est formé.
1.1.2. INTERPRETATION.
Les tables donnent [1] :
E° Cu?+/Cu+ = 017 V
E° Cu?+/Cu 034 V
E° I,(s)/I- = 0,54 V.

A la lecture de ces seules données, aucune réaction ne semble
possible entre Cu?+ et I-; en fait, en présence d'iodure, les ions
Cu+ précipitent :

Cu+ +I- » Cul K, = [Cu+][I-] = 10-2,

Le couple a considérer pour le cuivre est alors Cu?+/Cul :

Cu?+ +I- + e- - Cul

dont on peut déterminer le potentiel standard E° Cu2+/Cul a l'aide
de E° Cu?2+/Cu+ et K, Cul [2] :

RT [Ox]
E=F+—N—-—
nF [Red]
soit :
[Cu?+]
E = 0,17 + 0,06 log ———
[Cu+]

E = 0,17 + 0,06 pK; + 0,06 log [Cu?+] [1-]

E = 0,89 + 0,06 log [Cuz+] [I-]
soit enfin :
E = E° Cu?+/Cul + 0,06 log [Cu+] [I-]
avec :
E° Cu2+/Cul = 0,89 V.

La réaction observée correspond donc a loxydation des
ions I- par les ions Cu?+, oxydation rendue possible par I'appari-
tion de l'iodure de cuivre (I) :

2Cu2+ + 41- » 2Cul + 1,
¢ID Q) ¢D )

La coloration café au lait est due a la superposition de la
couleur brune due a l'iode et de la couleur blanche de Cul.
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1.1.3. REMARQUE.

Cette réaction permet le dosage des ions Cu?+, l'iode formé
étant réduit par le thiosulfate :

282032_ + I, - $40¢- + 21-
soit globalement : '

2Cu* + 2I- + 285,02~ > 2Cul + S,0¢-.
1

Dans un bécher, mettre 10 ml de solution de Cu?+ a doser,
de liodure de potassium en quantité suffisante (*) et éventuelle-
ment de l'empois d’amidon ou du thiodéne, ajouter alors & la
burette le thiosulfate de concentration c¢ connue, jusqu'au virage
au blanc.

(*) : a la fin du dosage, on s'assurera que l'iodure a bien été
introduit en quantité suffisante : I'ajout d’'un peu d’iodure
dans le bécher ne doit pas provoquer le retour de la colo-
ration brune (ou bleue). Soit V ml le volume de thiosulfate
versé a l'équivalence alors :

[Cu+] =

10
Attention :

Lorsque 1'empois d'amidon est utilisé pour tester la dispari-
tion d'iode, il ne faut pas l'introduire dés le début car il peut se
former un précipité entrainant de l'iode qui réagit alors plus
lentement et risque d'échapper au dosage; on attendra que la
couleur brune soit bien atténuée pour introduire l'indicateur.

1.2. Dismutation de l'iode par précipitation de composés de
I'argent.

1.2.1. MANIPULATION.

A 1 ml d’eau d'iode (iode dissous dans l'eau), ajouter quelques
.gouttes de nitrate d’'argent, un précipité jaunitre d’iodure et
d'iodate d’argent se forme.

1.2.2. INTERPRETATION.

En considérant E° 10;-/I, = 1,19V et E° I,/I- = 054 V, la
dismutation de l'iode en ion iodure et ion iodate est impossible,
tout au moins pour un pH inférieur a 9 [2]. Comme précédem-
ment, l'apparition de précipités conduit a un « déplacement » de
potentiels rendant alors possible la dismutation de l'iode, en
effet [2] :

E° AglOy/I, = 1,19 V

E° Ip/Agl = 15 V
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d’ou ’équation :

31, + 6 Ag* + 9 H;0 — 6 AglO; + 5Agl + 6 H;O+.
(0) *+V) -I)

1.2.3. REMARQUES.

* Certains auteurs [3] signalent qu’il peut se former l'’hypo-
iodite d’'argent AglO suivant :

I, + 2Ag* + 3H,0 - Agl + AglO + 2 H;0+.
[(&)] b D

* On peut aussi faire cette manipulation en ajoutant un peu
d’amidon a 1 ml de solution iodo-iodurée (iode dissous dans une
solution d'iodure de potassium), puis quelques gouttes de nitrate
d’argent, la coloration due a l'iode disparait.

1.3. Dismutation de I'ion thiosulfate par précipitation de composés
de Pargent.

1.3.1. MANIPULATION.

Dans un tube trés propre, mettre 0,5 ml de nitrate d’argent
10-1 mol.1-! et ajouter goutte a goutte du thiosulfate de so-
dium 10-! mol.1-1. Il se forme tout d’abord un précipité blanc
de thiosulfate d’argent puis celui-ci devient jaune, orangé, brun
puis noir; en méme temps, on observe souvent sur les parois
la formation d'un miroir d’argent. La réaction est lente, on peut
tiédir pour l'accélérer.

1.3.2. INTERPRETATION.
On a tout d’abord précipitation :
2Ag* + $;02- = AgS;0; K, = [Ag+]?[S;0:2-1 = 10-13
puis il ‘se produit plusieurs réactions d'oxydoréduction, entre
autres :
* «dismutation » de AgS;0; :

Agz Sz 0; + 3H,0 » Agzs + SO42_ +2 H;0+.

(0; *1v) (-1) (+vi)

Les solutions habituelles de thiosulfate sont stables, la « dis-
mutation » de $;0;- en 82— et SO42- étant négligeable ; en effet :

E° §,04-/82- = — 0,006 V

E° 5042“/82032’ = 0,29 V.
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L’apparition de précipité la rend possible, on a en effet dans
ces conditions :

E° Ag,S,0;/AgS 062V
E° SO2-/Ag,S,0; = 0,39 V;
* formation d’argent :
Elle est due a la réduction de Ag;S;0; par S,0:2-, en effet :
E° Ag,S,0:/Ag = 041 V
E° S404-/8,0:2- = 0,09 V-
Ag,S,0; + S;042- - 2 Ag + S,04-.
] 1

1.3.3. REMARQUES.
* Dans l'ion thiosulfate, les atomes de soufre ne sont pas équi-

—O 0— 2-
o \_/ )
valents (*) comme l'indique la structure S , aussi les
O// \S

nombres d’oxydation ne sont pas identiques, 'atome central ayant
un nombre d'oxydation de + IV, l'autre de —O.

* Nous n'avons pas tenu compte dans les calculs de la for-
mation de Ag,SO,, celle-ci est peu probable : Koagsso, = 10-438
alors que K ;s = 10-9.2,

* Les ions $,02- et Ag*+ peuvent conduire & des complexes
tres importants en photographie; citons entre autres [4] [5] :

Ag(S05)- K = 108
Ag: (S0~  Kp = 1042

aussi le précipité de Ag,S;0; ne se voit-il bien que si les ions Ag+
sont en exces.

* Une réaction analogue de dismutation des ions S,0:2- se
produit en présence d’ions mercure (II) Hg2+ : 4 1 ml de thio-
sulfate de sodium 10-! mol. 1-!, ajouter gquelques gouttes de nitrate
de mercure (II), un précipité noir de sulfure de mercure (II) HgS
apparait ; si on préléve un peu de la phase aqueuse, une addition
de chlorure de baryum conduit & un précipité de BaSO, confir-
mant la dismutation :

S2()3 i Hg2+ + 3 Hzo - HgS =+ 5042- + 2 H30+

(-11 5 +vi) ‘1 (*v)
(-1r)

devenue possible car E° S,0:2-/HgS = 0,38 V.

(*) N.D.L.R. : Voir a ce sujet l'article de M. BERNARD, B.U.P. n° 654.
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* Les ions S,0:2- se « dismutent » en milieu acide :
S,0:2- + 2H;0+ - S 4+ SO, + 3 H,0

(-0, *1v) (0) (1v)

mais la réaction est lente [6].

2. INFLUENCE DE LA COMPLEXATION.

2.1. Obtention de la « liqueur » de Schweitzer.
2.1.1. MANIPULATION.

Dans un entonnoir, placer quelques tournures de cuivre,
adapter I'entonnoir sur un erlenmeyer (fig. 1), verser sur le cuivre
environ 20 ml d’ammoniaque concentrée, récupérer le filtrat et le
reverser sur le cuivre, renouveler plusieurs fois l'opération, la
solution bleuit progressivement par formation du complexe
Cu (N H3)42+.

cuivre
ammonia‘que’

Fig. 1

Cette manipulation peut étre faite en comparant l'action de
l'oxygéne en présence d’ammoniac ou non. Associer en série
deux flacons, I'un contenant de la tournure de cuivre dans l'eau
et 'autre dans une solution d’ammoniaque concentrée et réaliser
le montage suivant (fig. 2) :

ene.
o139 > - - > \"Pon—lPe
(ov aic) 5 eau.
cuivre cuwre
+eav., = %l k‘ +ammoniagve

Fig. 2
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Si on ne dispose pas de bouteille d'oxygéne, on peut utiliser
l'air, en branchant a la sortie de 2 une trompe a eau (avec un
flacon de sécurité).

Au bout de quelques minutes, on constate :

— l'absence de modification apparente du contenu du flacon 1,

— que la solution du flacon 2 bleuit progressivement, le cuivre
métal gardant sa teinte brillante.

2.1.2. INTERPRETATION [7]. ;

Dans le flacon 1, les couples rédox a considérer sont Cu?+/Cu;
Cu,0/Cu; H;0+/H,; 0,/H,0 avec :

E° Cu?+/Cu = 034 V E Cu0/Cu = 0,06 VapH =7
EH;0+/H, = —006 pH = —042 VapH =7
E0,/H,0 =123—0,06 pH = 081 VapH = 7.

D’un point de vue thermodynamique, l'oxydation du cuivre Cu
par l'oxygene dissous dans 'eau est possible ; en fait, celleci ne
se produit pratiquement pas car la pellicule d'oxyde de cuivre (1)
Cw,0 qui se forme a une cinétique de croissance trés lente [8].

Cette pellicule protége le métal d’'une attaque plus poussée : il
y a passivation.

Dans le flacon 2, la présence d’ammoniac nous ameéne 2a
considérer les couples Cu(NH;)2+/Cu; H;0+/H,; 0,/H,O avec :

E° Cu(NH;)#+/Cu = —0,05 V.

L’apparition de l'ion tétramminecuivre (II) Cu(NHj;)2+ a une
double conséquence :
— l'abaissement du potentiel du couple Cu (II)/Cu,
— la non formation de la couche protectrice de Cu0, lion
complexe se formant rapidement et passant en solution.

La réaction observée se traduisant par, dans ce cas :
2Cu + O; + 8NH; + 2 H;0 — 2 Cu (NH;)+ + 40H-.
(o) (o) (1) (-11)

2.1.3. REMARQUE.

L’ion Cu (NH;):2+ n'est pas le seul ion complexe a apparaitre,
mais c’est celui qui se forme de fagon prépondérante [7], en milieu
ammoniaque concentrée.

2.2. Complexation et réduction du fer (Il1).
2.2.1. MANIPULATION.

A 05 ml de solution de chlorure de fer (III) 10-! mol. 1],
ajouter goutte & goutte du thiosulfate de sodium 10-! mol.1-1, la
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solution prend une teinte violette puis devient progressivement
incolore. Ajouter alors une ou deux gouttes de soude, un préci-
pité vert de Fe (OH), se forme.

2.2.2. INTERPRETATION.
Il se forme tout d'abord un complexe violet :
Fe3+ + §,0:2- g Fe (S,03)+ K; = 1021
qui est ensuite réduit par le thiosulfate :

2Fe(S,05)+ - S:08- + 2 Fer+
en effet :
E° Fe(S,0;)+/Fex+ = 0,64 V

E° §,02-/Fe (S;0:)+ = 021 V,

L’évolution des couleurs observées provient du fait qu'ici,
la complexation est une réaction plus rapide que 'oxydoréduction.

2.3. Complexation et oxydoréduction du manganése (lI).

2.3.1. MANIPULATION [3].

A 1 ml de chlorure de manganése 0,1 mol.1-1, ajouter 5 ml
d’acide orthophosphorique H;PO, « pur », puis goutte a goutte du
dichromate de potassium 0,1 mol.l-!; la solution prend une colo-
ration violet-rouge.

2.3.2. INTERPRETATION.

La couleur observée est due a la formation d’'un complexe de
Mn (III) :

Mn (H2P207)33’ .

En l'absence d’acide orthophosphorique, il n’y a pas oxyda-
tion de Mn2+ en Mn3+ par Cr,0:2- ; en effet :

E° Mn3+/Mn?+ = 1,49 V
E° CryO2-/Cr3+ = 1,33 V.

L’apparition de complexes rend possible le passage de Mn (II)
a Mn (I111), en effet [1] :

E° Mn (H2P207)33'/MH(H2P207)2_ = 1,15 \"
d’out I'équation possible :

2 H;0+ + ?r2?72" -+ 6(M1’1 (H,P,07)22- + 12 H;PO, —» 2Cr3+ ...
*vI +11)

(*111)

w + 6Mn (}§2P207)33" + 15 H,0.

(ran
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2.4. Etude du couple Fe (Ill)/Fe (I}.
2.4.1. MANIPULATIONS.

* en milieu non ou peu complexant :

N

Dans un tube & essai, mettre 1 ml d’acide chlorhydrique
1 mol.1-! et 1 ml d'iodure de potassium 0,1 mol.1-1, ajouter alors
quelques gouttes de fer (III) 0,1 mol.1-! et agiter. La solution
prend une couleur brune due a l'iode; extraire celui-ci avec du
benzéne et tester la présence d’ions Fe?+ soit en ajoutant quelques
gouttes d’orthophénantroline (formation d'un complexe rouge),
soit en faisant précipiter Fe(OH), par addition de soude, Fe3+
étant introduit en défaut.

* en milieu complexant :

Pour que les résultats de l'expérience soient nets, il est sou-
haitable de prévoir des tubes témoins : prendre trois tubes a
essai 1, 2, 3 et verser dans chacun 5 ml d’acide orthophospho—
rique 1 mol. 1-!, puis, ajouter :

— une spatule de sel de Mohr FeSO,, (NH,;),S0,, 6 H,O aux tubes
1 et 2

— une paillette d'iode aux tubes 2 et 3 (fig. 3).

A 5Fatule. sel de 1 Pa\\)eﬁg

Mohe | \\‘///‘.A‘\.oae‘.

@ : ®

!

&ml Hz PO4 Amol I

Fig. 3

_Bien agiter les 3 tubes pendant 5 minutes dans un bain-marie
bouillant, puis laisser refroidir, diviser alors la solution du
tube 2 en deux tubes 2’ et 2",

Aqx tubes 1 et 2, ajouter quelques gouttes de thiocyanate de
potassium K+SCN- : le tube 2’ prend une couleur rouge sang par
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formation d’'un complexe de fer (III) : Fe (SCN)2+, le tube 1 est
sans évolution (la légere couleur rose qui peut éventuellement
apparaitre est due aux traces de Fe3+ présent généralement dans
le sel de Mohr).

Aux tubes 2” et 3, ajouter du nitrate de mercure II : dans le
tube 3, il ne se passe rien, dans le tube 2", un précipité rose de
Hgl, apparait caractérisant la formation des ions iodures I-; si
I- est en exces, il se forme I'ion complexe Hglg2- incolore, d’ol
la nécessité de verser suffisamment de Hg?+ pour observer le
précipité.

Les ions iodures peuvent aussi étre mis en évidence par
addition de nitrate de plomb, il se forme alors un précipité jaune
de PbI; que peut éventuellement masquer un précipité de sulfate
de plomb.

Ces tests permettent de conclure que l'acide orthophospho-
rique n’intervient que comme agent de complexation et que,
d’autre part, dans le tube réactionnel 2 il s’est formé du fer (III)
et des ions iodures I-.

2.4.2. INTERPRETATION [9].

Dans la premieére manipﬁlation, les ions Fe3+ oxydent les
ions I- :
2Fe¥+ +21- » 2Fe?+ + I
(1) 1 (*11) (0)

comme le laissent prévoir les tables :
E° I,(s)/1- 054 V

E° Fe3+/Fel+ = 0,732 V
en milieu acide chlorhydrique 1 mol.1-1,

il

Dans la deuxiéme manipulation, c’est l'inverse qui se pro-
duit : l'iode oxyde les ions Fe?+; cela est rendu possible par la
formation de complexes du fer (III), entre autres Fe (HPO,)+ de
constante de formation K¢ = 1095, Ceci a pour effet d’abaisser le
potentiel standard du couple Fe (III)/Fe (II) et de le rendre infé-
rieur a 0,54 V.

E° Fe (HPQ,)+/Fe?+ = 0,438 V.

On a alors :

2 Fert + 2HPOg2- + I, » 2 Fe (HPO,)+ + 2 I)--
(0) ) (1

(1n) (111
2.4.3. REMARQUES.

Fe?+ ne donne pas de complexes stables avec H;PO,
ou ses ions dérivés,
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Fe’+ peut donner d’autres complexes en milieu acide
orthophosphorique [4] :

— Fe (H,PO,)*+ Ki = 1035
— Fe (H,PO4)4- K¢ = 10915

un calcul fait en tenant compte de la seule forma-
tion de Fe (H,PO,);~ donne E° Fe(H,PQ;),~/Fe?+ =
0,23 V et conduit & la méme interprétation pour la
réaction.

3. INFLUENCE DU pH.

3.1. Etude du couple Fe (111)/Fe (1) en fonction du pH.
3.1.1. MANIPULATIONS.

A 05 ml de chlorure de fer (III) 0,1 mol.1-}, ajouter 1 ml
d'iodure de potassium ; agiter, la solution brunit. Ajouter alors
0,5 ml de benzéne ; agiter en vue d’extraire l'iode qui s’est formé.
Apres séparation de la phase aqueuse, tester celleci par de la
soude, il se forme un précipité vert de Fe (OH),.

A l'aide de solutions décimolaires d’acide éthanoique et d’'étha-
noate de sodium, préparer une solution de pH ~ 5,5 (celui-ci doit
nécessairement étre compris entre 3 et 6,5).

Mettre 2 ml de cette solution dans un tube a essai, ajouter
une ou deux spatules de sel de Mohr FeSOy (NH,),S0,, 6 H,0,
bien agiter pour dissoudre, ajouter alors quelques cristaux d'iode
et agiter vigoureusement; un précipité brun apparait, c’est de
I'hydroxyde de fer (III) Fe (OH);; filtrer, conserver le filtrat et
le tester avec du nitrate de mercure (II), un précipité rose de
Hgl, apparait.

3.1.2. INTERPRETATION.

De nombreux ouvrages donnent le diagramme E = f(pH) du
fer [2], [7], [9], [10].... Le tracé pour [Fesprion] = 10-! mol.1-1 est
le suivant (fig. 4) :

les équations des frontie¢res étant [2] (avec E en volts) :
1: E=—047 6 :pH =2
2:E = —005—006 pH 7:pH =17
3:E = 03—0,06 pH '
4:E = 114—0,18 pH

5:E =078
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[r‘sd] = ’\0-:‘mo\-l-?

o 2 336 7 P H

Fig. 4

Pour l'iode, pour un pH < 8,5, le couple a considérer est I,/I-
avec E° I,/I- = 0,54 V. Portons cette valeur sur le graphe pré-
cédent, linterprétation des deux expériences précédentes est
immédiate :

— pour pH < 3,36, les ions Fe3+ oxydent les ions iodures I- :

2Fe3+ +21- » 2Fe+ + I
() (-1) (+11) (o)

(une solution aqueuse de chlorure de fer III 0,1 mol.1-! a
un pH voisin de 1);
— pour pH > 3,36, l'iode I, oxyde les ions Fe2+ :
12H,0 + 2Fe2+ + I, - 2Fe(OH); + 21- + 6 H,O+
(+11) [ (*111) —1 (-1)
3.1.3. REMARQUES.

Le pH initial du milieu voisin de 5,5 permet d’éviter la préci-
pitation de Fe (OH), (obtenu & pH = 7 pour Fe2+ = 0,1 mol.1-1 et
d’avoir un pH > 3,36 aprés dissolution du sel de. Mohr, composé
acide.
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3.2, Réduction du permanganate en fonction du pH du milieu.

3.2.1. MANIPULATION.

A 1 ml d'iodure de potassium 0,1 mol.1-1, ajouter 1 m! d’acide
sulfurique 1 mol.1-! puis quelques gouttes de permanganate de
potassium 10-2 mol.I-!, une coloration brune apparait. Ajouter
0,5 ml de benzéne, agiter puis laisser décanter : l'iode formé
s'extrait.

A 1 ml d'iodure de potassium 0,1 mol.1-!, ajouter 1 ml de
soude concentrée puis quelques gouttes de permanganate de
potassium 10-2 mol.1-!. La solution prend une couleur verte.

3.2.2. INTERPRETATION.

—_Mn ——— X
- [Ma ] 2 1072 moll”
~ .
') [I sol ] 40-4 mo|

Mni-r

Mn {DH)Z

Fig. 5
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Comme page 1036, considérons les diagrammes E = f(pH) du
manganese et de I'iode et tracons-les sur le méme graphe (fig. 5),
les équations de frontiére étant [10], avec E en volts :

1 E = 1,287—0,1182 pH 7 E=—1.238

2 E = 1,653—0,0788 pH 8 E = —0,727—0,0591 pH
3 E = 0,564 9 E = 05%

4 E = 2,198—0,1182 pH 10 E = 1,085—0,0591 pH

5 E = 0,805—0,059 pH 11 E = 1,183 —0,0709 pH.
6 pH = 8,14

Les zones hachurées sur le graphe schématisent approxima-
tivement les deux milieux réactionnels considérés, il apparait donc
qu'en milieu acide, les couples a4 envisager sont MnO,-/Mn?+ et
I,/1-, d’ou 1'équation :

2MnO4~ + 101- + 16 H;0+ - 2Mn?+ + 51, + 24 H,0.
(vi1) (1) (11) (o)

Par contre, en milieu fortement basique (pH =~ 14), ce sont
les couples MnO,-/MnQ42- et 10;-/I- qui interviennent :

_6MnO4~ + I- + 6HO- —» 6 MnO2- + 10:- + 3H,0
(vir) 1 (v1) v) :

la couleur verte de la solution étant due aux ions man-
ganates MnOg2-.

3.3. Interaction des couples Cr(VI)/Cr(IH) et O,/H,0,.

3.3.1. MANIPULATIONS.

a) Tuse 1 : A 1 ml d’acide sulfurique 1 mol.1-1, ajouter
0,5 ml de dichromate de potassium, puis quelques gouttes d’eau
oxygénée assez concentrée, la solution bleuit puis devient verte
et un dégagement gazeux se produit.

b) Tuse 2 : A1 ml de soude 2 mol. 1-, ajouter 0,5 ml de
dichromate de potassium, la solution jaunit par formation d'ion
chromate CrOg2- :

Cr,072- + 20H- = 2Cr02- + H;0

ajouter alors quelques gouttes d’eau oxygénée assez concentrée,
rien ne se passe.

¢) Reprendre le TUBE 1 et ajouter de la soude concentrée
goutte a goutte; la solution initialement verte devient bleue,
puis jaune.’
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d) Reprendre le TUBE 2 et ajouter de l'acide sulfurique
concentré ; la solution initialement jaune, verdit, un dégagement
gazeux se développant dans le tube.

3.3.2. INTERPRETATION.

L’étude des diagrammes E = f(pH) pour l'eau oxygénée et le
chrome indique [10] :
— qu’en milieu acide, les couples a considérer sont O,/H,0; et
Cr;02-/Cr3+ avec a pH = 0 : ;
E° Cr,0.2-/Cr3+ = 1,33 V
E° 0,/H,0, = 0,68 V;
— qu'en milieu basique, les couples a considérer sont O,/HO;-
CrO4-/Cr(OH); avec a pH = 14 :
E CrO2-/Cr(OH); = —0,13 V
EO,/HO;- = —0,10 V avec (Po, = 1/5 atm.).
Les manipulations a, b, c, d s'interprétent alors aisément :
a) en milieu acide (pH = 0), on a : ‘
1
Cry02- +3 HZOZ + 8H;0+ == 30, +2Cr+ + 15H,0 ()]
(v1) 2 (o) (*+111)
d’'out les résultats observés ;
b) en milieu basique (pH =~ 14), la réaction :
1
2CrOg2- +3HO,- + 5H,0 =2 30, + 2Cr(OH); + 70H- ()
(vi) (1) 2 (o) (+111)

correspond a un équilibre, peu déplacé dans le sens 1, vu les
potentiels rédox précédents ;

c) lorsqu’on rajoute de la soude, il s'effectue alors la réaction :
302+4Cr3+ + 200H- > 4Cr04— + 10H20

(+111) (tv1) (-11)
l'oxygéne dissous en solution étant alors consommeé ;

d) l'acidification du milieu rend possible la réaction en sens 1 de
I'équation i.

3.3.3. REMARQUES.

Les diagrammes de Frost [11] des espéces considérées, tra-
cées en milieu acide et en milieu basique conduisent immédia-
tement aux résultats précédents.
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Rappelons rapidement que, dans ces diagrammes, un couple
rédox :
Ox + ne- == Red
rd 2z —> 4
est représenté par le vecteur RedOx de coordonnées 8,x — d,eq = 1
- AGO . )
en abscisse) et ———— = 5 E° donc de pente E° (en ordonnée).

Soient deux couples B/A et D/C tels que :

1=

A
c

c'est-a-dire E°p;c > E°g)a-

Si on mélange D et A ou B et C, on a les représentations
suivantes :

et A

la réaction possible correspond a la représentation dans laguelle
les réactifs se situent au-dessus du segment joignant les produits,
soit ici le cas et la réaction :

D+A — C+B.

Ces diagrammes se rencontrent dans de nombreux ouvrages
[91, [12], [13], [14]. GraY et HaicHT [12] les proposent d’ailleurs
judicieusement sur papier calque, d’oll leur emploi facile,

Pour les couples considérés (3.3.2.), on a les diagrammes
suivants (fig. 6), ce qui confirme la possibilité de réactions en
milieu acide et leur impossibilité en milieu basique.

Dans la réaction a), la solution, avant de devenir verte (Cr3+),
prend une teinte bleue. Celle-ci semble correspondre a la forma-
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As
Ce O 7

HOJ

cdo H)3

PH:O FJH: 1L
Fig. 6

tion intermédiaire de l'acide perchromique H,CrOs de formule
développée [5]:
O\\ OOH
/
Cr
7\
0] OOH

ou du peroxyde de chrome CrQ; [5], [14] pour lequel la struc-

ture proposée est :
' (0]

0 l (0]

I N/

/7N

O (6]

ou du complexe peroxo CrOs, H,O [15]. Ces composés dans les-

quels le chrome conserve un nombre d’oxydation + VI sont

stables dans l'éther par suite de formation du complexe
(C;H;s),0, CrOs [14].

L'introduction d’éther dans le milieu permet de les extraire :
a 1 ml d'acide sulfurique 2 N, ajouter 0,5 ml de dichromate de
potassium et 0,5 ml d'éthyloxyéthane (éther éthylique) puis
quelques gouttes d’eau oxygénée et agiter modérément; deux
phases apparaissent : l'inférieure, aqueuse est verte (Cr3+): la
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supérieure, organique est bleue (complexe). Si on agite violem-
ment la solution, la couleur bleue disparait par destruction du
complexe en milieu aqueux. Signalons enfin que D. BENSON [15]
étudie le mécanisme de formation du complexe peroxo en milieu
aqueux.

4. CONCLUSIONS.

Ces diverses manipulations montrent la complexité de 'étude
de certaines réactions en solution mais illustrent aussi le fait que
la prise en compte des différentes interactions possibles (réac-
tions acido-basiques, précipitations, complexations,...) conduit a
des interprétations trés satisfaisantes. Cela signifie aussi que, si
en classe de premiére on peut se contenter dans la plupart des
cas de comparer des potentiels standards redox, il serait regret-
table de passer totalement sous silence tous ces autres facteurs.
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