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Etude quantitative de I'évolution d’'un systeme
Constante d’équilibre

Enoncé:

Dans 100 mL de solution de sulfate de cuivre a 0,1 moI.L'l, on agite une masse m=0,8g de zinc. Déterminer la
composition de la solution.

E(zn?* 1Zn)=-0,76V, E9(Cu?* /Cu) =034V Mz= 65,39g.mol ", Mc,=63,546g.mol™*

Corrigé :
Les demi-équations électroniques et les formules de Nernst des deux couples s’écrivent :
Zn?* +2e” - Zn(s) E, = E? +&259Iog [Zn2+] car a(Zn(s)) =1
Ccu?* +2e” - Cu(s) E, = Eg + 0’0259 Iog[Cu2+] car a(Cu(s)) =1
Les quantités initiales d’ions cu®* et d’atomes de zinc sont :
Ny =CeyerV =10.1072 mol
m -
Ny = —2% =122.10 ?mol
Zn

La réaction qui se déroule est la suivante :

cu®* + zZn -~ Cu + zZn?*
quantités initiales(mol): 10.1072 122.1072
quantitésal équilibre (mol) : € 0,22.1072 10.1072 10.1072

En effet, 'oxydant (Cu2+) du couple ayant le potentiel le plus élevé (Eg(Cu2+ /Cu) =0,34V) oxyde le réducteur (Zn) du
couple ayant le potentiel le plus faible(Ef (ZnZJr /Zn) =-0,76V ).
Le zinc est en exceés, les ions Cu”* sont donc pratiqguement totalement consommeés.

Zn2+

La constante d'équilibre s’écrit : KO =
Cu2+

car a(Zn(s)) =1 et a(Cu(s)) =1.

Pour déterminer la quantité exacte d’ions Cu®* restant en solution, on peut calculer la constante de la réaction. L'unicité
du potentiel des couples présents dans le systéeme considéré a I'équilibre impose E1=E>

soit : EO + 0’0259 log[zn®*] =E) + 0,059 Iog[Cu2+]
o 0 _ro _0059 lZn2+J 0059, o
c'est a dire : E,-E| == log 51 = . logK
2 [Cu J 2
2(ES -E}
et donc, logk©® = 2E2-Ei) _ 194.10%.
0,059
n +
La concentration en ions Zn** est égale a: [Zn2+] =z’ 10.10 *molL™?
%
2+
La concentration en ions Cu?* est donc égale a: [Cu2+] = lZn_OJ =515.10 °molL™?
K
Il reste une masse de zinc égale a : Mznrestant = Nzn-Mzpn = 0,1469‘

et il s’est formé une masse de cuivre égale a : Mcuformé = Ncu-Mcy =0,6359g ‘
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