Cours Chimie 11

BCPST 1C

- Equilibres d oxydo-réduction en solution aqueuse -

Notions et contenus

Capacités exigibles

- Oxydants et réducteurs, nombre d’oxydation.

- Couple oxydant-réducteur.

- Exemples d’oxydants et de réducteurs minéraux usuels : nom et
formule des ions thiosulfate, permanganate, hypochlorite, du dichlore,
du peroxyde d’hydrogéene, du dioxygene, du dihydrogéne, des
métaux.

- Application a la chaine d’oxydation des alcools.

- Lier la position dun élément dans le tableau périodique et le
caractéere oxydant ou réducteur du corps simple correspondant.

- Prévoir les nombres d’oxydation extrémes d’'un élément a partir de
sa position dans le tableau périodique. Identifier I'oxydant et le
réducteur d’'un couple.

- Pile, tension a vide, potentiel d’électrode, potentiel standard, relation
de Nernst.

- Réactions électrochimiques aux électrodes.

- Diagrammes de prédominance ou d’existence : tracé et exploitation.

- Modéliser le fonctionnement d’une pile a partir d'une mesure de
tension a vide ou a partir des potentiels d’électrode.

- Déterminer la capacité électrique d’une pile.

- (TP) Réaliser une pile et étudier son fonctionnement.

- Réaction d’oxydo-réduction.
- Constante thermodynamique d’équilibre.
- Dismutation et médiamutation.

- Identifier une réaction d’oxydo-réduction a partir de son équation.

- Ecrire I'équation de la réaction d’oxydo-réduction modélisant une
transformation en solution aqueuse et déterminer la valeur de sa
constante thermodynamique d’équilibre.

- Prévoir qualitativement ou quantitativement le caractére
thermodynamiquement favorisé ou défavorisé d’une réaction d’oxydo-
réduction a partir des potentiels standard des couples mis en jeu.

- Exploitation de diagrammes de prédominance ou d’existence.
- Composition d’un systeme a /'état final.

- Extraire les données thermodynamiques pertinentes de tables pour
étudier un systeme en solution aqueuse.

- Exploiter les diagrammes de prédominance ou d’existence pour
identifier les espéces incompatibles ou prévoir la nature des espéces
majoritaires.

- Déterminer la composition du systéme dans [’état final pour une
transformation modélisée par une réaction chimique unique, en sim-
plifiant éventuellement les calculs a l'aide d’une hypothése adaptée.

- (TP) Mettre en ceuvre une réaction d’oxydo-réduction pour réali-
ser une analyse qualitative ou quantitative en solution agueuse.

- Influence du pH sur les propriétés d’oxydo-réduction ; potentiel stan-
dard apparent en biologie.

- Relier le pouvoir oxydant ou réducteur d’un couple a son potentiel
standard apparent.




I- Le vocabulaire associé a ’oxydo-réduction

1) Les oxydants et les réducteurs

o Un OXYDANT est une espece chimique capable de gagner un ou
plusieurs electrons e~ (oxydANT = gagnANT)

* Un REDUCTEUR est une espece chimique capable de perdre un ou
plusieurs électrons e~ (réductEUR = donnEUR)

COUPLES Oxydant/Réducteur Dichlore

/Permanganate

. - 2+
@/ Cl & [MNO,~ 1/ Mn

Hypochlorite '
ﬁy yp 7 Thiosulfate
| CI0 I Cl e & SiO0:% {8052 ay| : [FO5ag) H:0¢

\ Peroxyde
. . d’hvdrogéene
IHOs gy 7 Oy /HOG o HOu/Hy yareg

s Exemples: Cu?* Cl, |/Cl-

(aq) : 2(9 (aq)

O2 (9)




_~7Permanganate

¢ Exemples: Cu® . /Cuy ; |[MNO, )/ Mn?* v @/ Cl~ )
Hypochlorite __7 Thiosulfate ‘Dichlore
[ C'O'(acﬁ Clag 0 $062 w8052 ) & (FO%aa) H:O0
Peroxyde
O/ H:O2aq) + Oa /MO & HO/Hy d'hydrogene

On observe qu’il existe un lien entre la position d’un élément chimique dans le
tableau périodique et le caractére oxydant ou réducteur du CORPS SIMPLE* qu’il
forme (*corps constitué uniguement de cet élément chimique), en corrélation directe
avec la notion d’électronégativité.

Un corps simple est d’autant
plus oxydant que ['élément
chimique qu’il contient est tres

, L Corps Corps
électronégatif. simples simples
C’est le contraire pour les REDUCTEURS OXYDANTS

corps simples réducteurs.




Un corps simple est d’autant
plus oxydant que I'élément
chimique qu’il contient est
tres electronegatif.

C’est le contraire pour les
corps simples réducteurs.

Corps Corps
simples simples
REDUCTEURS OXYDANTS

= Application 1 : Donner des exemples de corps simples au caractere oxydant et d au-

tres au caractere réducteur

Corps simples oxydants : dioxygene, dihalogenes (F,, Cl,, Br,, I,)
Corps simples réducteurs : les metaux, les alcalins, les alcalino-terreux, H,

2) L’Oxydation et la Réduction

oL OXYDATION est le processus au cours duguel un réducteur se transfor-
me en son oxydant conjugué ; on dit que le réducteur est oxyde.

o-.a REDUCTION est le processus au cours dugquel un oxydant se transfor-
me en son réducteur conjugue ; on dit que 'oxydant est réduit.

DEMI-EQUATIONS électroniques

Oxydation : Red =0Ox +ne-

Reduction : Ox + n e~ = Red




o | 'OXYDATION est le processus au cours duquel un reducteur se transfor-
me en son oxydant conjuguée ; on dit que le réducteur est oxyde.

*|La REDUCTION est le processus au cours duguel un oxydant se transfor-
me en son réducteur conjuguée ; on dit que Poxydant est reduit.

DEMI-EQUATIONS électroniques

Oxydation : Red =Ox +ne- Réduction : Ox + n e~ = Red

¢ METHODE « Ohé » : on équilibre une demi-équation électronique en milieu acide en res-
7 \\ pectant les étapes suivantes :

O L’élément autre que O ou H en ajustant les coefficients stoechiométriques ;
@® ['élement O a l'aide de molécules d'eau ;
© L'élément H a I'aide d’ions H*:
O La charge électrique globale a I'aide d’électrons e ~(du c6té de 'oxydant).

= Application 2 : Ecrire la demi-équation électronique en milieu acide :

a) Oxydation de Al , (couple A3 . /Al ) - Al () = Al 3+(aq) + 3e-
b) Reduction de HCIO ) (couple HCIO (,,/ Cl; ) :
2 HCIO 4, + 2H" + 2e- = Cl, 4, + 2H,0,




= Application 2 : Ecrire la demi-équation électronique en milieu acide :

a) Oxydation de Al  (couple Al 3 . /Al (o) : Al (s) — Al 3+(aq) + 3e-
b) Reduction de HCIO ,, (couple HCIO () / Cl; ) :
2 HCIO 4, + 2H" + 2e- = Cl, 4, + 2H,0,

3) La Réaction d’Oxydo-réduction

Les électrons n’existent pas en solution

‘ Leréducteur d’'un 1¢" couple céde des électrons al’oxydant d’un 2¢M€ couple

a Red; + B Ox, S y Ox, + 0 Red,

- JAMAIS d’électrons dans I’équation d’oxydo-réduction
JAMAIS !

J.
JAMAIS | AMAIS !

JAMAIS !



¢ METHODE : on équilibre une réaction d’oxydo-réduction en procédant comme suit :

— O Ecrire les 2 demi-équations électroniques associées aux 2 couples
oxydant/réducteur mis en jeu.
@® \/érifier que les 2 demi-équations ont autant d’électrons ; si ce n’est pas
le cas, multiplier 'une d’entre elles ou les deux par un nombre entier ;
© Additionner les réactifs des 2 demi-équations pour connaitre les réactifs
de la réaction ;
® Additionner les produits des 2 demi-équations pour connaitre les produits de la réaction ;
© Procéder a des simplifications s'il y a des espéeces chimiques identiques des deux cotes.

= Application 3 : Ecrire /’équation chimique modelisant la réaction entre /’acide hy-
pochloreux HCIO et /’aluminium Al.

[HCIO ) Cl, oy [2HCIO oy + 2H" + 2= |Cl, oy + 2 H,0 ) 3
6 HCIO ) + 6 H* + 2 Al (| 2{3 Cl, ) + 6 H,0 () + 2 A1 o

Selon la nature des réactifs consommeés ou des produits formés, certaines
réactions d’'oxydoréduction portent un nom particulier.

@ | adismutation : Réaction au cours de laquelle une espéce réagit sur
elle-méme, jouant a la fois le role d’oxydant et de réducteur.




Selon la nature des réactifs consommeés ou des produits formés, certaines
réactions d’'oxydoréduction portent un nom particulier.

@ | adismutation : Réaction au cours de laquelle une espéce réagit sur
elle-méme, jouant a la fois le r6le d’oxydant et de réducteur.

On dit de cette espece chimique particuliere qu’elle est AMPHOTERE redox
(adjectif) ou que c’est UN AMPHOLYTE redox (nom commun).

= Application 4 :

H,0,/H,0 : H,0,,,+t2H" "+ 2e- = 2H,0

O, /|H,0,| HyO,5 ) = Opqy + 2H" + 2e-

Bilan 2H,0, = 2H,0,+0,q

*| a mediamutation :Réaction au cours de laquelle 2 espéeces chimiques
différentes forment la méme espece chimique (inverse de la dismutation).

= Application 5 :

3+ 2+ - 3 - = E
Fed) Fe?t Fes,pt+te™ = Fe? >x2
Fe?* /{ Fe| Fe) = Fe¥ g +2€”
. . 3 2
Bilan . 2Fe +(aq) + Fe s) 3Fe (aq)



i i . 3 2 . -
= Application 5 : |Fe+/Fe+ ; Fe3+(aq)+e = Fe2+(aq) )xz

2 : _ 2 _
Fezt [Fe) Fe . = Fe?  +2e

+Fe > 3Fe?

Bilan . 2 Fe3d*

(aq) (aq)

4) Le nombre d’oxydation (ou degré d’oxydation)

a/ Définition

Le nombre d’oxydation (n.o.) d’'un élément chimique est un nombre réel ou
fictif écrit en chiffres romains qui caractérise son état d’oxydation dans une entité
chimique donnée : c’est la charge que porterait cet element si les doublets
liants qui l'unissent a d’éventuels eléments voisins étaient attribués a
I’élément |e plus électronégatif.

¢ METHODE : Pour attribuer un n.o. a un élément chimique, attribuer virtuellement les
électrons de chaque liaison a I’élément le plus électronégatif.

TN : " -
\0 Dans un corps simple (ex : N,, O, ...) : le n.o. d'un élément chimique est nul ;

AL ¢ Dans une entite monoatomique : le n.o. de I'élément est égal a la charge
.) P algébriqgelgle I'entite ; | » o

+ Dans un édifice polyatomique : la somme des n.o. des éléments chimiques
est égale a la charge de I'espece ;




Le nombre d’oxydation (n.o.) d’'un élément chimique est un nombre réel ou
fictif écrit en chiffres romains qui caractérise son état d’oxydation dans une entité
chimique donnée : c’est la charge que porterait cet elément si les doublets
liants qui 'unissent a d’éventuels eléments voisins étaient attribués a
I’élément le plus électronéqatif.

¢ METHODE : Pour attribuer un n.o. a un élément chimique, attribuer virtuellement les

1 4

électrons de chague liaison a I'élément le plus électronéqatif.
SN . L .
\0 Dans un corps simple (ex : N,, O, ...) : le n.o. d'un élément chimique est nul ;

+ Dans une entité monoatomique : le n.o. de I'élément est égal a la charge
algébrique de I'entité ;

+ Dans un édifice polyatomique : la somme des n.o. des éléments chimiques

est égale a la charge de I'espece ;

w. Application 6 : Déterminer les n.o. des difféerents éléments chimiques rencontres
dans les espéces Mg 2*, HCI, CO,, Cl -, H,SO,, Cr,0,2-, Cl,, H,0, et S,0,2".

v | el O3CEQ
noMe) =+ 11 |4 0 e-aulieude 1 no(H)=+1| C:0e-aulieuded no(c)=+1v|| "N=~"
(fon)  llc1:8e-aulieude7 no(Cl=-1{{0:8e-aulieude no(0)=-11|| O™




+ —~ / : C \ -
We” H—Cl| OO <
"°(M?)'+“ H:0c-aulieude1 no(H)=+1||C:0e-aulicuded no(C)=+ 1V "°(f:')"'
(fon) i1 :8e-aulieude 7 no(Cl)=-1{|0:8e-aulieude 6 no(0)=—n| (oM
‘0" H:0e-aulieude o 0 [Cr.... =452 3d*
\J_ no(H) + | valence ~
HCO)SGOQH IC_) ueo \éj OIG)O 8 e~aulieu de 6
7T\ 0 :8e-aulieude & M fan no(0) =-1I
O no(0)=— 11 I I Cr:0e-aulieude 6
S :0e-aulieu de 6 no(S) =+ VI O, O no(Cr) = + VI
Sy O:8e-aulieude6 = @ ==
HE Q%—Q}H \(jj n0(0) =~ ICl-Cl
H:0e-aulieude1 no(H)=+! @ )S Q Scentra : 2 87aulRUdE 6| no(Cl) =0
O:7e-aulieude6 no(0)=- wWiw s _ 6no_(S) -t v corps
S du bas * e au ||eU de 6 s.mple
N~/ no(S)=0

Petit raccourci utile ! La plupart du temps, dans les entités polyatomiques :
* Le n.o. de l'hydrogene vaut : + | sauf quand il est lié a un atome autant ou

moins eélectronégatif que lui.

¢ Le n.o. de l'oxygene vaut : — || sauf quand il est lié & un atome autant ou plus
électronégatif que lui.




- _ 78\ O:8e-aulieude6 = ) &=

HGQ%—Q}H o \Cﬁj o no(0) = - I ICl3-Cll

H:0e-aulieude1 no(H)=+I I6—)S Ol scentraniz(se)‘au |Iii>1de6 no(Cl)=0
7 a-a li _ o - no(S) =+

O :7e-aulieude 6 no(0)=-1 V\glv S. . 6e-aulieudes ;Cr:':lse
N no(S) =0

Petit raccourci utile ! La plupart du temps, dans les entités polyatomiques :
¢ Le n.o. de I'hydrogene vaut : + | sauf quand il est lié a un atome autant ou
moins électronégatif que lui.
¢ Le n.o. de l'oxygene vaut : — || sauf quand il est lié & un atome autant ou plus
électroneégatif que lui.

= Application 7 : Appliquer ce « raccourci » pour trouver le nombre d’oxydation du
soufre dans [ acide sulfurique puis du chrome dans /’ion dichromate Cr,0, 2.

- Dans H,S0,: 2no(H) +no(S) +4no(0)=0
2% (+)+no(S)+4x(—-11)=0 Soit no(S) = + VI

-Dans Cr,0,2-: 2no(Cr) + 7no(0) =i
2no(Cr)+7x(=1l)=-=1 Soit no(Cr) = + VI




w. Application 7 : Appliquer ce « raccourci » pour trouver le nombre d’oxydation du
soufre dans /’acide sulfurique puis du chrome dans /ion dichromate Cr,O, %"

-Dans H,SO, : 2no(H) +no(S) +4no(0)=0
2% (+)+no(S)+4%x(-11)=0 Soit no(S) = + VI

-Dans Cr,0,2-: 2no(Cr) + 7no(0) =i
2no(Cr)+7x(—=1)=-1l Soit no(Cr) = + VI

b/ Nombres d’oxydation extrémes

Pour les éléments des trois premieres périodes du tableau périosique :

* n.o. maximal : Charge de l'ion issu de cet élément chimique devenu isoé-
lectronique du gaz noble qui le PRECEDE

* n.o. minimal : Charge de I'ion issu de cet élément chimique devenu isoé-
lectronique du gaz noble qui le SUCCEDE

w Application 8 : Déterminer les nombres d oxydation extrémes du chlore (Z, = 17).
Le gaz noble qui precede le chlore est le Néon (Z = 10).
Pour devenir isoélectronique du Néon, le chlore doit perdre 7 e -

doncn.o. .=+ VIl (Exemple : ClO, )

Le gaz noble qui suit le chlore est 'Argon (Z = 18).

Pour devenir isoélectronique de I’Argon, le chlore doit gagner 1 e -
doncn.o. .,.==1 (Exemple: Cl-)




w Application 8 : Déterminer les nombres d oxydation extrémes du chlore (Z, = 17).

Le gaz noble qui précede le chlore est le Néon (Z = 10). Pour devenir isoélectro-
nique du Neon, le chlore doit perdre 7 e~ donc n.o. ., =+ VII (Exemple : CIO, )

Le gaz noble qui suit le chlore est 'Argon (Z = 18). Pour devenir isoelectronique
de I'Argon, le chlore doit gagner 1 e~ donc n.o. ,,;, ==1 (Exemple : Cl -)

c/ Utiliser les n.o. pour repérer une oxydation ou une réduction

+ 3 e- | Oxydation = augmenta-

tion du no de I'élément
n.o. (A =0 n.o. (A =+ 1l chimique
¢ Réduction de HCIO (ag)-EN Clz—@l .

2HCIO  +2H" ,y+2e=Cl, ,,,+2H,0

s) (ag
‘n.o.(CI):H —~

» Application a la CHAINE D’OXYDATION DES ALCOOLS :

* Oxydation de Al ,, en AP* = Al o = Al 3*

(aq)

Réduction = diminution
O | du no de I'élément chimi-
n.o. (Cl)=0] que

|“ |“ T
| Vo
H;C-C-OHmm) H,C-C=0 mm)H;C-C=0 mm) &
3 n.o.[C)=-1I nato.(C):+| n.%).(C):+III ‘Ed?“

Alcool laie H Aldéhyde Acide carboxylique



» Application a la CHAINE D’OXYDATION DES ALCOOLS :

H
Alcool |aire I|-I | ?H

no[C)——I no(C)_+| no(C)—+III
H Aldéhyde Acide carboxylique
Alcool e PF T L
HiC—C-OH mm) H,C-C=0 mm) <
n.o.|(C)=0 no(C)—+II 'fdz“
H Cétone
Alcool e $H13
H:C —C - OH =) «
n.o. [C) =+

CH;

e Les réactions écrites dans le sens inverse sont des REDUCTIONS.

» Méthanol = Alcool primaire particulier qui subit 3 oxydations successives
H,C-OH - H,C=0 = H-COOH =-> CO,




II- Une application des réactions redox : les piles

1) Un transfert INDIRECT d’électrons

. Un atome de Cu
perd 2 e- pour
: 2+
donner un ion Cu
‘42 ions Ag'" gagnent
chacun 1 e- pour
donner 2 atomes Ag




2) Constitution d’une pile

1¢¢ demi-pile

COM
R

Couple Zn?%* [ Zn

—1 2¢me demi-pile

Couple Fe3* | Fe?*

électrolytique

_\
zinc pont salin latine
\ (NH} +NO3Y) f P
- - / ' : s -
— ’/
— j J A —2 .
_ Fe~* SO:~
Zn’*, SO? P4
4 Fe’* Cl1-
Jonction

@ Robles de la JONCTION ELECTROLYTIQUE :

Elle permet de fermer le circuit et de conserver I’électroneutralité

dans chaque demi-pile.




@ RoOles de 1a JONCTION ELECTROLYTIQUE :

Elle permet de fermer le circuit et de conserver I’électroneutralité
dans chaque demi-pile.

3) Principe de fonctionnement

pont salin

civie| Apres quelques minutes ...
(NH} + NO3)

' - =

- Décoloration du compartiment droit ;
- La lame de cuivre s‘épaissit ;
- La lame de zinc s‘amincit ;
—t L , - L'amperemetre mesure I > 0.
Zn**, SO; - | Cu*, SO;~ Zn*, so_fj . Cu®*, SO;~

cuivre

* |nterprétations :

Réactions d’électrode

Une réaction d’électrode est une reaction se produisant dans une demi-
pile. Cela peut étre :

+ une OXYDATION : I'électrode qui en est le siege est 'Anode ;
+ une REDUCTION : I'électrode qui en est le siege est la Cathode ;

w. Application 9 : Quelles sont les réactions d ’électrode observées ci-dessus ?




Réactions d’électrode

Une réaction d’électrode est une reaction se produisant dans une demi-
pile. Cela peut étre :

* une OXYDATION : I'électrode qui en est le siege est 'Anode ;
+ une REDUCTION : I'électrode qui en est le siege est la Cathode ;

w. Application 9 : Quelles sont les réactions d ’électrode observées ci-dessus ?

* Demi-pile de gauche : le zinc Zn , est consomme :

n g =2Zn¢* y+2€e- Oxydation donc zinc = ANODE

* Demi-pile de droite : du cuivre Cu , est forme :

Cu?* p+t2e-=Cu g Réduction donc cuivre = CATHODE

Réaction de pile

La réaction de pile est la réaction d’oxydoréduction globale se produi-

sant lors du fonctionnement de la pile (somme pondérée des réactions
d’électrodes).

= Application 10 : Quelle est la réaction de pile de la pile Daniell ?
2 2
Cusrpy+t4n gy >Cu g +2Zn-”

(aq)




Réaction de pile

d’électrodes).

La reaction de pile est la réaction d’oxydoréduction globale se produi-
sant lors du fonctionnement de la pile (somme pondérée des réactions

= Application 10 : Quelle est la réaction de pile de la pile Daniell ?

Cu 2+

(aq)

Déplacements a I’échelle microscopique

2
+Zn 5 2> Cu g +Zn<”

(aq)

COM

¢ Les électrons produits a ’'anode sont ache-
minés vers la cathode via le circuit extérieur.

¢ |e courant électrigue | est orienté dans le

sens opposeé a celui des électrons.
A l'extérieur d’'un générateur, le courant circu-
le du pdble + vers le pble — . Donc :

Cathode = pole +

Anode = pole —

¢ Ecriture conventionnelle de la pile :

—

Oxydation du zinc

Jonction
électrolytique

pont salin

zinc
(NH} + NO3Y)

o -
ANOD

©

\ = A\ J
an+, SOf_

Cu*, SO}~

© )| Zn%"oq), SO (eqll SO ey CU*'ieq [ Cuy B

Réduction du cuivre




+ Le courant électrique | est orienté dans le| OM @ ]

sens oppose a celui des électrons.
A Tl'extérieur d'un générateur, le courant

circule du pole + vers le pole — . Donc :
Cathode = pole + Anode = pole - @

+ Notation conventionnelle de la pile :
2 2— 2— 2
©znlZn?* 4y, SO, (a O, (aq)y CU +(aq>|C“(s>@

cuivre

-

E— —
Oxydation Jonction Reéduction el N
du zinc s i du cuivre 2+ 2- 24 _
électrolytique Zng. 30; [T

Les électrons n’existant pas en solution, ce sont les ions présents qui prennent
o le relais : les gnions se dirigent vers 'anode, les cationg‘ vers la cathode.

4) Caractéristiques électriques de la pile :
Force électromotrice (fem) ou Tension a vide

C’est la difféerence de potentiel AE mesurée par un voltmetre entre la

borne + et la borne — de la pile : EE — E(+) — E(: — Potentiel de la
borne @ (en V)

Potentiel de la borne C—B(en V)




Force électromotrice (fem) ou Tension a vide
C’est la différence de potentiel AE mesurée par un voltmetre entre la

borne + et la borne — de la pile :| AE =

o —E: Potentiel de la
(+) (=)
borne &) (en V)

Potentiel de la borne @(en V)

Capacite électrique de la pile

« Définition : VValeur absolue de la charge électrique maximale que peut
debiter une pile. Grandeur notée Q et exprimée en Coulomb (C).
e Formules : # | = intensité du courant électrique débitée par la pile (en A) ;
# At = durée de fonctionnement de la pile (en s) ;
# n = nombre d’électrons mis en jeu dans I'équation chimique ;
# & = avancement final de la réaction chimique (en mol) ;
#le Faraday : F = N, x e = 96500 C.mol 1= valeur absolue de la
charge électrique transportée par une mole d’électrons ;

Qzlet Q:anng

= Application 11 : Soit une pile Daniell initialement constituée de :
n,(Cu) =1,57 mol ; ny(Zn) =1,53 mol ; ny(Zn?*) = 0,001 mol ; n,(Cu?*) =0,01 mol

a) Calculer la capacité électrigue de cette pile en supposant la réaction totale.




_~mol

C.mol -1

= Application 11 : Soit une pile Daniell initialement constituée de :
n,(Cu) = 1,57 mol ; ny,(Zn) =1,53 mol ; ny(Zn?*) =0,001 mol ; n,(Cu?*) = 0,01 mol

a) Calculer la capacité électrigue de cette pile en supposant la réaction totale.

Il se produit la réaction : Cu 2* .,y +2Zn ¢ = Cu  +Zn 27

(aq) (aq)

Or, Cu?* 4,
Donc n,(Cu?*) — € = 0, c’est & dire E; = n,(Cu2*) = 0,01 mol

Par définition, avec n =2 e~ mis en jeu dans I'équation

chimique de la réaction

, est le réactif limitant car n,(Cu®*) << n,(Zn)

SoitQ =2 % 96500 % 0,01 Donc,Q=210°C

b) Pendant quelle durée fonctionnera cette pile si elle délivre un courant | = 100 mA ?

Q _ 2.103
At = —— Soit At = Donc, At =2.104s

I 0,100




Soit Q =2 x 96500 % 0,01 Donc, 0 =2.103C

b) Pendant quelle durée fonctionnera cette pile si elle délivre un courant | = 100 mA ?

Q | 2.103
At = —— Soit At = Donc, At =2.10%s
| 0,100
I R | | —
ITI- Les potentiels redox Ecaomel = 0,244V f
. . (H92C|2 / Hg) de platine
1) Définitions : —bouchon
AE=E Y pile reliée au « V» E Y pile reliée au « COM » Lox‘iﬂce .
i i , i . remplissage
Potentiel redox = potentiel d'une demi-pile
bouchon
Travail avec des demi-piles de référence ||powcion
H, sous P|t lpl_ati/ne | solution corps
_ = « plating » saturée
1 bar \ / r EESH = O V de KC1 PR
(H+ / H2) mercure {Hg]
/ calomel .|
pe % (HgoCly) 1 bouchon
i N Lsolution de pH =0 cristaux -  poreux
AT ekl e R i
1
\_ k:)/ ) pastille poreuse
Représentation d’une é€lectrode standard a hydrogene. Schéma d’une électrode au calomel




w. Application 12 : Déterminer le potentiel redox des couples Ag*/Ag et Zn%*/ Zn a
[’aide des résultats expérimentaux ci-dessous.

a) 0,74 = E(Ag*/ AQ) -
oV

Donc E(Ag*/Aq)=0,74V

b) — 0,79 = E(Zn?*/ Zn) —|E..jome
0,244V
Donc E(Zn?*/ Zn) = - 0,546 V

a)

courant de
dihydrogene

(PH_) = | bar)

 ——

NI
[
OV

COM v

électrode

e s,

¢électrode
de platine

d'argent

\ ‘ [ ] \
\FEE ‘—: |
) \_ | - — =
T L solution de

solution de pH =0

nitrate d'argent

b)

électrode au
calomel

electrode
de zinc
L/
oy = =)
|_ solution de

sulfate de zinc (1)

2) Formule de Nernst :

@ Soit E(ox/red) le potentiel redox d’un couple dont la demi-équation de réduction
est: o0Ox + BH* + ne” = yYRed + OH,0
0,06 a(0x)®* x a(H*) P
A 25 °C, E(Ox / Red)=E°(Ox / Red)+ —— log
n a(Red)Y




2) Formule de Nernst :

@ Soit E(ox/red) le potentiel redox d’un couple dont la demi-équation de réduction

est: oOx + BH* + ne~ = YRed + OH,0

0,06 a(0x)®* x a(H*) P
A 25 °C, E(Ox / Red)=E°(Ox / Red)+ —— log

n a(Red)Y

-------------------------------------------------------------------------

+ a = coefficients d’activité des especes chimiques. 425°C R—ln —0,06 log
(solutés: C/ C°;gaz: P/ P° ;solides/solvants : 1)k |

¢ E° (Ox/Red) = potentiel redox STANDARD du couple Ox/Red.
(valeur de E sitous les constituants sont dans leur état standard : C=C° ; P = P°)

w Application 13 : Donner [’expression du potentiel redox des couples ci-dessous :
2 2 -
*Cur W ICuy: Cu<r iy +2e =Cu

0,06 [Cu 2]
= E(Cu2*/Cu)=E°(Cu?*/Cu)+ — log

2 C°
*0, I H05 g O, + 2H" + 2€~ = H,0

2 (aq)

0,06 P(O,) x[ H*]?
= E(O,/H,0,)= E°(O,/H,0,)+ — log
2 [H,O,] xC° xP°



[H,0, O, .+ 2H*+2e- = H.O

—_(9)—2—_(_CI) 2 (9) 22 (aq)
= E(O,/H,0,)= E°(O,/H.,0,)) O’06| PO x[H"
= E° + — |o
2 22 2 22 2 g [HZOZ] XCO x Po

¢ MnO, ;. /MnO, MnO,~ .. + 4H* + 3e-= MnO, , +2 H,0

()
0,06 [IMnO,-] x [H*]*
= E(MnO,-/MnO,)= E°*(MnO,~/MnQO,) + = log

(C°)°
. E° (enV
3) Les potentiels standards : £ ) .87
| . o F2 - F- 2,
a/ Echelle des potentiels standards E H:0: | H20 (1.77)
: MnOs~ 1 MnZ* (1,51)
E°(ox/red) = Valeur de E si Aud | Aw (1500 [
tous les constituants s CL ¢ El{; Hfg;
7 02 [ 2 it
dans leur éta Force Ags— | ""? (0.80) Force
Fe-* { Fe* ™ (0,77) .
: | croissante
Un oxydant est d’autant | croissante T et Eggf; des
plus fort que le potentiel des 54062~ 1 $2032- (0,09) réducteurs
standard E° du couple au-| ©Xydants O - S
guel il appartient est grand. Fel* | Fe (-0.44)
_ Zn 1+ 1 Zn  (-0,76)
C'est le contraire pour —  Mg?* t Mg (-2.37)
les réducteurs NaTop N 27D
€S : K+ | K (292

OXYDANTS REDUCTEURS



3) Les potentiels standards : go vy

A
) o F! I F - (2-.8?)
a/ Echelle des potentiels standards E° g,0, | mo (.77
MnOs~ 1 Mn?2* (1,51)
4 a3+ | . —
E° (ox/red) = Valeur de E si A R H;g
tous les constituants sont 0: | MmO (1.23)
dans leur état sta Ag® 1 Az (0.80)
FOI"CE Fe 3+ I Fel+ (U??) Force
croissante O: 1 H0: (0.68) :
Un oxydant est d’autant| 4. Cal* 1 Cu (039 crmjsante
plus fort que le potentiel dant 840677 1 820377 (0.09) | des
o Oxydants H 1 I 0 réducteurs
standard E° du couple au- Ni2* 1 Ni o (-0.23)
quel il appartient est grand Fe’” 1 Fe  (-044)
' Zn 1+ 1 Zn (-0,76) v
: : Mg+ Mg (-2.37)
C'est le_contraire pour Na* |  Na (271
les reducteurs. K+ | K (292

OXYDANTS REDUCTEURS

b/ Potentiels standards apparents E°*

Valeurs de E° données pour des états standards de TOUS les constituants

[ H;O*] Conditions
+1 = ° — -1 — = c
[H'] 1 mol.L pH =-log - 0 rarement atteintes




b/ Potentiels standards apparents E°*

Valeurs de E° données pour des états standards de TOUS les constituants

[ H;07] Conditions
*l = C° = -1 = = = ;
[HT=C*=1molL pH =-log = 0 rarement atteintes

3

- Valeur de E° pas adaptée pour déterminer
la force de I'oxydant ou réducteur

Potentiel standard
apparent E°* qui tient
compte du pH

* Soit E(ox/red) le potentiel redox d’'un couple dont la demi-équation de
réduction est : 0Ox + BH* + ne~ = YRed + OH,0

+ Définition : Le potentiel standard apparent E°* d’'un couple redox est égal
a son potentiel de Nernst quand toutes les especes chimi-
gues sont dans leur etat standard, SAUF H*

0,06
A25°C,  E(Ox/Red)=E°(Ox/Red)+ — log

n

* Expression :
[ a(0x)® x a(H*) B ]
0

a(Red)Y

© E°*(Ox / Red) = E°(Ox / Red) + 0.06 Iog[a(H*) BJ car a(Ox) = a(Red) =1
n




Le potentiel standard apparent E°* d’'un couple redox est égal a son
potentiel de Nernst quand toutes les especes chimigues sont dans
leur état standard, SAUF H*

0,06 a(0x)® x a(H*) P
A 25 °C, E(Ox / Red)=E°(Ox / Red)+ —— log
n a(Red)Y

. . 0,06 B

& E°*(Ox /Red)= E°(Ox/Red)+ — |Og[a(H+) J car a(Ox) =a(Red) =1
n

. . 0,06 x 3

&|E°*(Ox /Red) = E°(Ox /Red)— pH| carlog (a(H") = —pH
n

. Application 14 : Le potentiel standard du couple redox (NAD* / NADH) vaut :
°=-0,32V a25°C.

a) Exprimer le potentiel standard apparent E°* de ce couple en fonction de E° et du

pH.

NAD" + H* + 2 e== NADH Donc : E®* = E°—

0,06 % 1

po
2

soit| E°* = E° - 0,03 pH




&|E**(Ox /Red) = E°(Ox /Red)—

0,06 x B

pH

car log (a(H*)) = — pH

= Application 14 : Le NADH permet aux cellules de produire de /’¢nergie via des
reactions d’oxydo-réduction. Son oxydant conjuguée est le NAD*. Le potentiel standard

du couple redox (NAD* / NADH) vaut E° =-0,32 V a 25 °C.

a) Exprimer le potentiel standard
apparent E°* de ce couple en fonc-
tion de E° et du pH.

NAD* + H" + 2 e== NADH
0,06 % 1

EO* — Eo_

po
2

soit| E°* = E° - 0,03 pH ‘

OH OH

O

NADH

OH OH
N
4
o O
OH OH

@)

NAD*

b) Comment évolue la force de [’oxydant de ce couple quand le pH augmente ?

Quand pH @, E°* W donc 'oxydant est moins fort




a) Exprimer le potentiel standard apparent E°* en fonction de E° et du pH.

0,06 x 1
2

soit| E**= E° - 0,03 pH

NAD* + H* + 2 e== NADH Donc : E®* = E°- x pH

b) Comment évolue la force de [’oxydant de ce couple quand le pH augmente ?
Quand pH &, E°* W donc 'oxydant est moins fort

IV- Evolution d’une réaction d’oxydo-réduction
1) Sens d’évolution spontanée

* [évolution spontanée d’un systeme d’oxydoréduction entraine :
¢ |a reduction du couple dont le potentiel redox E est le plus GRAND (borne +)
+ |'oxydation du couple dont le potentiel redox E est le plus PETIT (borne =);

Pour prévoir le sens d’évolution d’une réaction d’oxydoréduction, il suffit
donc de calculer les potentiels redox E de chaque couple mis en jeu.

= Application 15 : Vérifier gu une pile Daniell initialement constituée d une solution
de sulfate de zinc a 0,010 mol.L-1et d une solution sulfate de cuivre a 0,100 mol.L-1
a bien le CUIVRE comme borne positive et le ZINC comme borne négative.

Données : E°(Cu?*/Cu) =0,34V ; E°(Zn**/Zn) =-0,76 V




e L'évolution spontanée d’un systeme d’oxydoréduction entraine :
¢ |[a réduction du couple dont le potentiel redox E est le plus GRAND (borne +)
+ |’oxydation du couple dont le potentiel redox E est le plus PETIT (borne -);

= Application 15 : Verifier qu 'une pile Daniell initialement constituée d ‘une solution
de sulfate de zinc a 0,010 mol.L-1et d une solution sulfate de cuivre a 0,100 mol.L-1
a bien le CUIVRE comme borne positive et le ZINC comme borne négative.

Données : E°(Cu?*/Cu) =0,34V ; E°(Zn?*/Zn) =-0,76 V

—_— 2 —_—

% équations de réduction : Cu2+(aq)

Cu 2*
= E(Cu?*/Cu)=E°(Cu?*/Cu)+0,03log [Cu ]: 0,34 + 0,03 log (0,100/ 1)

C2 =0,31V
& E(Zn 2+/ Zn)= E°(Zn 2+ / Zn) +0,03 log 2" "1 = 0.76 + 0,03 log (0,010 / 1)
c° =-0,82V

E(Cu2*/Cu)>E(Zn 2*/Zn) donc | Cuivre = borne T+ ; Zinc = borne —

= Application 16 : Une pile est constituee d’une electrode d’argent Ag , trempant
dans une solution d’ions Ag* ,, @ 0,10 mol.L-1! et d’'une électrode de platine trempant
dans une solution d’ions Fe?* et Fe3* tous les deux a 0,10 mol.L-1.

Déterminer la polarité de la pile puis son écriture conventionnelle
Données : E°(Ag*/Ag) = 0,80V ; E°(Fe3*/Fe?*) = 0,77V




2+
& E(Zn 2+/Zn) = E°Zn 2+/ Zn)+0,03 log X" 1 = _ 0,76 + 0,03 log (0,010 / 1)
C° =-0,82V
E(Cu2*/Cu)>E(Zn 2*/Zn) donc | Cuivre = borne + ; Zinc = borne — ‘

= Application 17 : Une pile est constituee d’une electrode d’argent Ag (, trempant
dans une solution d’ions Ag* a 0,10 mol.L-1 et d une électrode de platine trempant
dans une solution d’ions Fe?* et Fe3* tous les deux a 0,10 mol.L-1.

Déterminer la polarité de la pile puis son écriture conventionnelle
Données : E°(Ag*/Ag) = 0,80V ; E°(Fe3*/Fe?*) = 0,77V

Demi-équations de réduction : Ag* ., + €~ = Ag Fed* ., +e~=Fe*
[Ag~] 0,10
= E(Ag*/Ag)=E°(Ag*/Ag)+ 0,06 log = 0,80 + 0,06 log =0,74V
C° 1

Fe =" 0,10
= E(Fe3*/Fe?*) =E°(Fe3*/Fe?*) + 0,06 log =0,77+0,06log—— =0,77 V
[Fe 2+] 0,10

E(Ag*/Ag) < E(Fe3*/Fe?*) donc | Argent = borne — ; Platine = borne + ‘

Il y aura donc oxydation de I'argent et réduction du fer

OAG 1 AG * (agy NOs~ gy Il FE 3+ (0, FE2* (o) | Pt D




E(Ag*/Ag) < E(Fe3*/Fe?*) donc | Argent = borne — ; Platine = borne +

Il y aura donc oxydation de I’argent et reduction du fer
O AY ()| AG * oy NO3~ (i [l FE 3% (i), Fe 27 (| Pt oy D

@é Quand l'écart des potentiels redox standard E° est important (AE° > 0,30 V), on
»/Y peut comparer les valeurs de E° et pas celles de E car l'ordre des E est le méme
que celui des E° : mais ce n’est plus le cas si ['écart entre les E° est faible !

2) Etat d’équilibre et Constante d’équilibre

Potentiel O Etat INITIAL ®
A AE = E® —EO | — — — — Potentiel E ™ de la cathode
S - ast maximale . --------- Potentiel E de 'anode

E Etat FINAL = Etat ’EQUILIBRE
AU COURS de laréaction | .. . .. . _(AE =0) ; 'is
EG) diminue — Letat d equ:!lbre est atteint quand les
potentiels redox E des deux couples
E® augmente mis en jeu sont égaux : il y a UNICITE
donc AE diminue DU POTENTIEL dans la(les) solution(s).




2) Etat d’équilibre et Constante d’équilibre

Potentiel O Etat INITIAL ®
A AE = E®) — EO — — — — Potentiel E™ de la cathode
M U S T I [PPRPPPPs Potentiel E de 'anode

N est maximale

— L
Sy - —
l.-...-;i.l-lI-I'ITJI'Il"l'l'l'll'll'l'l'l'll'll'll'l'll'l"lll-lllll-ll-lll-ll-ll'l'lrll'l'll

Etat FINAL = Etat ’'EQUILIBRE
(AE = 0) 1ps

[

|

|

S A !
" .
|

|

|

]

AL C()EL(J+'§S d?:] iI:J:actlon L'état d’équilibre est atteint quand les *
potentiels rédox E des deux couples
E®) augmente mis en jeu sont égaux : ily a UNICITE
donc AE diminue DU POTENTIEL dans la(les) solution(s).

=» Expression de la Cte d’équilibre de la réaction entre Ox1 et Red2 :

nombre d’électrons échangés entre Ox, et Red,

Ol(l)6 x (E°(réactif oxydant) - E°(réactif réducteur))
A25°C,|K°=10""




2) Etat d’équilibre et Constante d’équilibre

L'état d’équilibre est atteint quand les potentiels redox E des deux
couples mis en jeu sont égaux : il y a UNICITE DU POTENTIEL dans
la(les) solution(s).

» Expression de la Cte d’équilibre de la réaction entre 0x1 et Red2 :

nombre d’électrons échangés entre Ox, et Red,

x(E°(réactif oxydant) - E°(réactif réducteur))

., La réaction entre 'oxydant le plus fort (E°(Ox,/Red,) le plus grand) et le
réducteur le plus fort (E°(Ox,/Red,) le plus faible) a la plus grande
constante d’équilibre.

= Application 17 :

a) Exprimer puis calculer la constante d’équilibre de la réaction se produisant dans la
pile Daniell : Cu 2* oy +Zn oy 2> Cu  +Zn 2"
Données : E°(Cu?*/Cu) = 0,34V ; E°(Zn%**/Zn) =-0,76 V

aq)

Rappel Cu2+(aq) +2e-=Cu (s) 0%6 X [EO(CU2+/CU) _ Eo(Zn2+/Zn)]
Zn o =2Zn%*,+2e~ ||[K°=10

(aq)




nombre d’électrons echangés entre Ox; et Red,

- 12)6 x (E°(réactif oxydant) - E°(réactif réducteur))
A25°Cc|K°=10"

= Application 17 :
a) Exprimer puis calculer la constante d’équilibre de la réaction se produisant dans la

pile Daniell : Cu 2* v +Zn oy = CU () + Zn 2*

(aq)
Données : E°(Cu2*/Cu) = 0,34V : E°(Zn?*/Zn) = — 0,76 V
Rappel | Cu**,+2e~=Cu 0%6 x [E°(Cu2*/Cu) — E°(ZNn2+/Zn)]
Zn o =2Zn%,+2e~ [[K°=10
0,34+ 0,76
AN K°=10 0,03 =10867 K® > 103 (réaction totale)

b) Exprimer puis calculer la constante d ’équilibre de la réaction ci-dessous :
2Fe® )+ lyuq S 2Fe? ) + 21 -

, (aq) (aq) (aq)
Données : E° (Fe**/ Fe*)=0,77V ; E°(I,/1°)=054V
Yo équations Fe?* (aq) — Fe3+(aq) + 85 X 2 Donc n = 2 e ~ échangés

| +2e-=21-

entre Fe?* et |,

2 (aq) (aq)



= Application 17 :
a) Exprimer puis calculer la constante d’équilibre de la réaction se produisant dans la

pile Daniell : Cu 2* v +Zn oy 2> CU () +2Zn 2+

(aq)
Données : E°(Cu?*/Cu) = 0,34V ; E°(Zn%**/Zn) =-0,76 V
Rappel | Cu**,+2e~=Cu 0206 x [E°(Cu2*/Cu) — E°(Zn2+/Zn)]
Zn o =2Zn*,+2e- ||[K°=10
0,34+ 0,76
AN K°=10 0,03 =10367 K® > 103 (réaction totale)

b) Exprimer puis calculer la constante d’équilibre de la réaction ci-dessous :
2Fe® o+ lhag 5 2Fe? ) + 21 -

, (aq) (aq) (aq)
Données : E° (Fe**/Fe)=0,77V ;E°(I,/1-)=054V
£ €quations  Fe* )= Fe¥ ) + 93 X 2 Donc n = 2 e - échangés
Lo t2€7 =217 entre Fe2* et |,
020 = * [E°(1, /17) = E°(Fe®*/Fe?")] 0,54—0,77
K°e=10 AN, K°=10 003 =10-77

Soit K° < 10-3 (réaction tres limitée)




= Application 17 : Données : E° (Fe3*/ Fe*)=0,77V ; E°(I,/1-) =054V
b) Exprimer puis calculer la constante d’équilibre de la réaction ci-dessous :

2 — 3 -
/2 €quations  Fe?* = Fe% , + 63 X2 Doncn =2 e ~ échangés
Lo t2€7 =217 entre Fe2* et |,
0206 x [EO(IZ/ | _)_ EO(F93+/F92+)] 0,54— 0,77
Ke=10 AN. k°=10 003 =10-77

Soit K° < 10-3 (réaction tres limitée)

9,5, Quand E°(réactif oxydant) — E°(réactif réducteur) > 0,30 V, on peut
" formuler I'hypothése que la réaction est TOTALE.

3) Diagrammes de prédominance/existence

a/ Construction des diagrammes

Domaine Domaine de Domaine du Domaine de
de PACIDE ‘ la BASE REDUCTEUR | FOXYDANT
] > >
PKA pH ErroNTIERE EfenV)



3) Diagrammes de prédominance/existence

a/ Construction des diagrammes

Pour un couple ACIDE/BASE Pour un couple OXYDANT/REDUCTEUR

Domaine Domaine de Domaine du Domaine de
de ’ACIDE ‘ la BASE REDUCTEUR | FOXYDANT
1 > 4
PKa Pr ErronTiERE EenV)

e Exemple 1 : couple Fe3* (aq)/ Fe2* (aq) de potentiel standard E,* = 0,77 V avec une
concentration de tracé C; = 0,010 mol.L~* pour les espéces dissoutes contenant du fer.

[Fe*]
Fe’* ., * e = Fe? . = E= E,°+ 0,06 log
c [Fe?]
‘s o T
A la frontlere, Efront = El + 0106 |Og - '=> Efront = Elo SOit Efront — 0,77 Vv
C,
Domaine de prédominance de Fe?* Domaine de prédominance de Fe3*
[Fe2*] > [Fe3*] [Fe3*] > [Fe?*]
>

0,77 V E (en V)



e Exemple 1 : couple Fe3* (aq)/ Fe?* (ag) d€ potentiel standard E,* = 0,77 V avec une
concentration de tracé C; = 0,010 mol.L~* pour les especes dissoutes contenant du fer.

Domaine de prédominance de Fe?2* Domaine de prédominance de Fe3*
[Fe2*] > [Fe3*] [Fe3*] > [Fe2*]

>

0,77 V E (en V)

* Exemple 2 : couple Fe** ,, / Fe (, de potentiel standard E,* = — 0,44 V avec une
concentration de tracé C; = 0,010 mol.L~ 1 pour les espéces dissoutes contenant du fer.

F 2+ + 2 -=F [FeZ+]
e agT<ce TFe = E= E,°+ 0,03 log
CO
. Cr 0,010
Ala frontiere, E; ., = E,* + 0,03 log =-0,44 +0,03log —
C° 1
soit E,,.==0,50 V
Domaine d’existence de Fe (s) Domaine d’absence de Fe (s)
et [Fe?*] < C; et [Fe?*] > C

>
- 0,50V E(enV)




. 3+ 2+
* Fxemple 1 : couple Fe (aq)/ Fe (aq)

Domaine de prédominance de Fe2* Domaine de prédominance de Fe3*
[Fe2*] > [Fe3*] [Fe2*] > [Fe3*]
- >
0,77V E (en V)
* Exemple 2 : couple Fe** ., / Fe
Domaine d'existence de Fe Domaine d'absence de Fe
et [Fe?*] < C; et [Fe?*] > C

|
- 0,50V E (en V)

CONCLUSION : Diagramme des couples du fer

2+ 3+
Fe () Fe" ag) e

- 0,50V 0,77V

b/ Prévision des réactions d’oxydo-réduction

Un oxydant et un réducteur sont INCOMPATIBLES si leurs domaines de

predominance ou d’existence sont DISJOINTS : dans ce cas, la réaction
entre eux a une constante d’équilibre K° > 1.




CONCLUSION : Diagramme des couples du fer
2+ 3+
Fe ) Fe Fe

(aq) (aq)

| L] ) E
- 0,50V 0,77V

b/ Prévision des réactions d’oxydo-réduction

Un oxydant et un réducteur sont INCOMPATIBLES si leurs domaines de

predominance ou d’existence sont DISJOINTS : dans ce cas, la réaction
entre eux a une constante d’équilibre K° > 1.

= Application 18 : On introduit de la poudre de fer Fe ) dans une solution contenant
des ions Fe3* ..\. Qu observera-t-on ?

(aq)*
Le DE de Fe , et le DP de Fe** ,,, sont disjoints : especes incompatibles

= Le mélange va évoluer favorablement selon I’équation chimique :

Fe s +2Fes ., 5 3Fes

(aq) (aq)



