SESSION 92

Les six exercices sont indépendants

Toutes les valeurs numériques utiles sont données en fin de sujet.

I - 
La métallurgie du cuivre fait intervenir, entre autres, deux réactions simultanées :

-
oxydation du sulfure, Cu2S :


Cu2S (s)
+
3/2 O2 (g)    (
Cu2O (s)
+
SO2 (g)
(1)

 (s) = solide
(g) = gaz

-
réaction de l’oxyde de cuivre (I) formé avec le sulfure :


2 Cu2O (s)
+
Cu2S (s)   (    6 Cu (s)
+
SO2 (g)
(2)

I . 1(1) Calculer la variation d’enthalpie (rH°298 qui correspond à chacune de ces réactions.
Réponse :
(1) : - 384,1 kJ.mol-1
(2) : + 116 kJ.mol-1.

I . 2 Expliquer comment rendre la réaction (2) totale.

II -
Le cuivre naturel est un mélange, en proportions sensiblement constantes, de deux isotopes 6329Cu et 6529Cu.

Calculer la répartition, exprimée en pourcentages massiques, en chacun de ces deux isotopes dans le cuivre naturel.

III -
 On connaît un isotope artificiel  6729Cu, émetteur (-, dont la période est : 61,88 h.

III . 1 
Ecrire l’équation de désintégration de 6729Cu en identifiant son noyau-fils à l’aide de l’extrait ci-dessous de la classification périodique.


27Co
28Ni
30Zn
31Ga
32Ge

III . 2
Calculer la valeur de la constante radioactive ( de 67Cu.

III . 3
On dispose d’un échantillon contenant du 67Cu. Au bout de combien de temps aura-t-il perdu 75 % de son activité ?

IV -
Le cuivre naturel cristallise dans le système cubique à face centrée (c.f.c.).

L’arête de la maille cubique, a, a pour valeur : 3,615.10-10 m.

IV . 1 Représenter la maille en perspective, en situant les atomes.

IV . 2 Calculer le rayon atomique du cuivre.

V -
Une électrode de cuivre plonge dans une solution de sulfate de  cuivre (II)  de  concentration : 0,010 mol.dm-3. On relie la demi-pile ainsi formée à une seconde demi-pile constituée d’une lame de platine plongeant dans une solution de pH = 0 et contenant :
-
0,50 mol.dm-3 de dichromate de potassium ;

-
0,0050 mol.dm-3 de sulfate de chrome (III).

V . 1
Ecrire pour chacune des deux demi-piles la demi-équation correspondante.

V . 2
Calculer le potentiel de chaque électrode.

V . 3
Faire un schéma de la pile en indiquant la polarité de chaque électrode. Justifier votre choix.

V . 4
Calculer la force électromotrice de la pile. On supposera la température constante et égale à 298 K

VI -
 A 100 cm3 d’une solution contenant 0,010 mol.dm-3 de sulfate de cuivre (II), on ajoute 100 cm3 d’une solution d’ammoniac à 1 mol.dm-3. Il se forme le complexe [Cu(NH3)4]2+.
VI . 1 Ecrire l’équation de la réaction de formation du complexe et l’expression de sa constante de dissociation KD.

VI . 2 Calculer la concentration en Cu2+ libre dans la solution obtenue.


Valeurs numériques utiles.

-
Enthalpies standards de formation à 298 K (kJ.mol-1) (pour la question I.1, hors programme STL):


Cu2S (s) : - 79,5
Cu2O (s) : - 166,7
SO2 (g) : - 296,9

-
Masses atomiques en g.mol-1 :

63Cu : 62,9298
65Cu : 64,9278


masse atomique de Cu naturel : 63,5460

-
Potentiels rédox standards à 298 K :


Cu2+ / Cu : + 0.34 V
Cr2O72- / Cr3+ : + 1,33 V

-
(RT/F) ln = 0,059 log 
à 298 K
-
Constante de dissociation de [Cu(NH3)4]2+ : 3,16.10-13 
à 298 K 

(les concentrations sont exprimées en mol.dm-3).
(1) Hors programme STL. La réponse est donnée ici pour pouvoir faire la question I.2.
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