D’OXYDOREDUCTION
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Zn = Zn?t + 2e

Cu?t + 2e > Cu

[ Cu?t+ Zn — Cu + Zn?* ]
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® Conclusion :
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Remarque : Aucun électron n’est libéré en solution, la solution reste électriquement

heutre.



Oxydant : Espéce chimique pouvant capter un ou plusieurs électrons.

Réducteur : Espece chimique pouvant céder un ou plusieurs électrons.

Couple redox :

® A tout oxydant (Ox) est associé un réducteur (Red).

®* Le couple redox est noté Ox / Red.

* Exemple : AIP* /Al (AI** : Oxydant, Al : Réducteur)



perte d’électrons.

gain d’électrons.

Exercice 1:

Ecrire la demi-équation d'oxydation correspondant au couple rédox AIP* /Al.
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POTENTIELS STANDARDS

E°(V)

t le plus fort

Autfdn

Réducteur I plus fort

Les valeurs des potentiels standards des couples
Ox/Red les plus courants sont données dans les tables.




4

Définition : Le potentiel standard d’un couple, noté EC,est le i

potentiel de ce couple pris dans les conditions standards,
dans lesquelles les concentrations des espéces en solution
valent1 mol.L7!, les pressions de tous les gaz valent 1bar.
Il est en général donné a une température de 298 K.




et
v 3
-éduction.

votentiel de

b

— ) _|_ o T — a‘red
o E= B+ — In( ) avec Qr = oy

e R= 8.31 JK' .mol'. \
* F= 96500 C.mol"!

® EO = potentiel standard du couple

el

® n est le nombre d’électrons échangés au cours de cette réaction.
T ®* T est exprimé en K.

/Q Dans le cas des ions en solution, on a les activités qui sont égales aux concentrations.




FE= EO+ 0,06 lo g(aox [HT]°
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your les ions en

ouples) et les solides.
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® Les ions N (si ce n'est pas le cas, ne pas

écrire leur terme dan

el

® g, b et ¢ sont les coefficients stoechiométriques associés a I'oxydant, le réducteur et les -

ions H™.
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K EXERCICE 3
1\) Une lame de fer plonge dans une solution de Chlorure de fer Il de

concentration C = 2,0 mol.L"! contenue dans un bécher.

1. Faire un Schéma de la demi-pile et donner la demi-équation rédox

associee.
2. Calculer le potentiel de I'électrode de fer

On donne E° (Fe?* /Fe) = - 0.44 V

0,06
2

2+71
Er, = B0 (Fe?"/Fe) + 2 log L © Ly = —0,44 +

|og(?) =043V




antes :

EXERCICE 4 /|
a une lame de platine plonge dans une solution ayant les caractéristiques

l\il%
§ oncentration en ions dichromates : C; = 1,2 mol.L"
O

* Concentration en ions chrome Ill : C, = 0,10 mol.L"'
*pH=1,0
1. Ecrire la demi-équation rédox du couple Cr2072'/Cr3+

2- + 3+
Cr,0Oy (aq)+ 14H +6e - 2Cr + 7 Hzo(l)

(aq) (aq)

1/._Calculer le potentiel de I’électrode de platine. On donne E° (cr,0,% /cr*) = 1,33 V

[Cryof~]-[H*]™
[CT3+]2

0,06 1,2 x (10~ 1)14

) =1,33+ = log( 012 )=12V

E., = E° (Cr2072'/Cr3+) + % log(




Oxydants i Réducteurs
de plus de plus

\\
en plus en plus
forts 5/ forts
x2 -

O3

/) Aucun électron ne doit apparaiire dans le bilan d'une réaction d'oxydoréduction.



A

Réaction d’oxydoréed

3Cu?"+2AI=3Cu+2AP

%
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.2 LES PILES
4.2.1 CONSTITUTION

Une pile est constituée par deux demi-piles (électrode + solution) et un

pont électrolytique.

Chaque demi-pile a un potentiel -

redox qui peut étre déterminé

electrons

1 4 [ ] y . I
expérimentalement ou calculé. Pont Salin




H (1 M)

K/}}B r convention : E%, = E°, /2 = O V Dans les conditions standard.




lus élevé

La force électromotrice fém de la pile est : FE=FE" - F-

C’est la tension aux bornes de la pile lorsqu’elle ne débite aucun
courant. Unité : V.







> 4.2.3 CIRCULATION DES CHARGES :

o

:
o,
S

e électron ® Zn** @ NH}
® Cu*t Ol SO ® NO;

22 ®)
o
0
o

A I'extérieur de la pile : Les
électrons dans les fils se déplacent
de I'électrode négative vers
I’électrode positive.

A l'intérieur de la pile : les cations
se dirigent vers I'électrode positive
et les anions vers I'électrode
négative pour alimenter les réactions
chimiques.




® Unités : _
® Autres unités: A.h
® Remarque : 1 A.h = 3600 C

%



T =9,6510%C.mol"!, c’est la constante de Faraday.

%



Borne négative : on produit des électrons.

EXERCICE 6 : PILE DANIELL
\j 1. Indiquer les demi-équations qui ont lieu & chaque électrode.

Borne positive : on consomme des électrons.

O
2. En déduire le nom de chaque électrode.

3. Ecrire I’équation de fonctionnement de la pile.

electrons

Pont Salin




ode est la

cathode.

Equation de fonctionnement : ( (2) Pont Salin

(? Zn + Cu?t — Cu + Zn?*




Demi-équation rédox et tableau d’avancement :

* Les électrons sont traités comme les autres réactifs, leur quantité de matiére est notée n_.
* Siles électrons sont des réactifs : ajouter « = O » a I'expression dans la case EF.

* Si les électrons sont des produits : ajouter « = n_» & I'expression dans la case EF.

Déterminer, n_, la quantite électrons échangés lorsque le réactif limitant est

complétement consommé.
En déduire la capacité de la pile.

Combien de temps cette pile peut-elle fonctionner si elle fournit une intensité constante |
= 10 mA.




cuivre est le réactif li

6. D'aprés le tableat

n, = x et n, = 2x

doncn_, = 2n,=2x 1,0.102 = 2,0.10-2 mol







Pour une réaction
spontanée

n-F-AE° ' Ox] = Redl
KO — e R T N/

'j::'Q

- : - : = 1. Red2
* AEV = El(_) . Eg (le couple T elui pour lequel 'oxydant est un réactif) 02

® n est le nombre total d’électrons échangés au cours de cette réaction (tenir compte

des coefficients multiplicateurs).

/) ®* T est exprimé en K.




3. Caleuler la cc e réaction

lorsqu’elle a lieua T =

%



. 0,06
Potentiel de I'élect E = E%, pp + =~ Log [H']?

Potentiel de I'électrode positive : Ef=0V

Différence de potentiel : E = E - E- =|SEN(SPR % log [H']?) = - 0.06 Log [H"] = 0,06 pH

Donc pH = P=EERVYSY-
0,06

/@?1 peut ainsi mesurer le pH car il est proportionnel a la force électromotrice de cette pile.




'ensemble des deux électrodes, qui forme une pile, est appelé électrode

combinée, elle est utilisée pour mesurer le pH.

K 5.2 ELECTRODE DE VERRE ET AU CALOMEL SATURE o/

Les deux électrodes sont reliées par un pont électrolytique. L'ensemble forme une

ile. va . ,
P /a Electrode de mesure : électrode de verre

Electrode de ~ fil de platine

Fil de cuivre

référence au

calomel saturé | Solution de chlorure

de potassium sature

glectrode (fil de plakine recousert
-~ d'argent ou de chlorure d'argent)

Mercure

~ solution de remplissage (par exemple,
~ solution tampon de KC de molarite 0,1)

o
o

— membrane de verre sensible au pH

B \erre fritte

Cette électrode, i sert de référence, a un potentiel

'| Le potentiel du fil de platine
dépend de la concentration
en ions H;O™.

constant, & 25°C, qui vaut 0.245V.



éﬁonnqge de I'électrode pH-métrique : C/

fin d’effectuer une mesure juste, la relation E=f(pH) donnée par 'appareil doit étre

\l orrecte. LUappareil mesure une tension électrique qu’il convertit en pH puisque, comme

pour 'ESH on peut établir une relation directe entre E et pH.

On suppose que la relation E=f(pH)
donnée par le pH-métre est toujours affine,

malis pour des raisons diverses d’origine
Fednk <fatalonnage & expérimentale, sa pente ainsi que son

ordonnée a l'origine peuvent varier : le
Mesure sur échantillon pH-mé’rre est déréglé

'étalonnage a I'aide de deux solutions
tampons de pH connus consiste a fixer un

PH | point puis la pente de la droite, de maniére
a ce que la relation E = f(pH) donne des

Droite d'étalonnage sur 2 points en pH-métrie .
mesures |ustes.



\

5.3 ELECTRODE DE CLARK

L'électrode de Clark comporte une cathode en platine et une anode en

argent plongeant dans un électrolyte.

L'ensemble électrodes - électrolyte est séparé du milieu étudié par une
membrane perméable au dioxygéne mais imperméable & l'eau et aux

ions.

Une tension de polarisation d'environ 0,7 V est appliquée entre les deux

électrodes. On réalise donc une électrolyse.

eélectrode a
—— membrane—___

fine couche —.
d'électrolyte . cathode de platine__ T électrode
- A TESErve

d'électrolyte

_~electrolyte —_

anode d'argent [coupe)

~anneau de plastique



lépendant non
seule i de sa vitesse de

diffusion a travers uencée par les facteurs

externes tels que la température, la pression et la concentration en sels.

Ceci rend nécessaire une correction des mesures, effectuée

/hu’roma’riquemen’r par certains appareils.
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