Equilibres en solution aqueuse
Chapitre 1 : Equilibres d’oxydo-réduction

Savoir

Savoir faire

Couples redox : oxydant, réducteur, ampholyte

* Equilibrer une demi-équation
* Equilibrer une équation-bilan a 1’aide des
demi-équations

Nombre d’oxydation

Déterminer le nombre d’oxydation d’un atome
dans une molécule

Relation de Nernst

Exprimer et calculer le potentiel d’un couple
redox

Constante d’équilibre

Exprimer et calculer la constante d’équilibre a
I’aide des potentiels standard

Pile

Etudier la pile : équation-bilan, sens des charges,
anode/cathode et calculer la charge globale
échangée
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I ) Couples oxydant-réducteur
1) Transfert électronique

Par définition :
Oxydant : espeéce chimique susceptible de capter un ou plusieurs électrons.

Réducteur : espece chimique susceptible de céder un ou plusieurs électrons.

Rappels : Pour équilibre une demi-équation électronique, on équilibre dans I'ordre :

* Les atomes autres que H et O
* Les atomes O par ajout de molécules d'eau H>O.
* Les atomes H par I'ajout d'ions H*.
* Les charges par ajout d'électrons e".
Exemples :
*  Couple (Cu**(aq)/Cugs))

° Couple (Oz(g) /HzO(l))

2) Réactions entre couples redox

Un oxydant d'un couple est susceptible de réagir avec un réducteur d'un autre couple.

Exemple :

Cu?* est oxydant et peut réagir avec un réducteur comme H>O. L'équation-bilan est une

combinaison linéaire des deux demi-équations. Il ne faut pas que des électrons apparaissent dans

1'équation-bilan. On a donc :
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3 ) Nombre d’oxydation

Définition

Le nombre d'oxydation correspond a la charge que porterait un atome d'une molécules si les
¢électrons de chaque liaison sont attribués a I'atome le plus électronégatif. On le note par convention
en chiffres romains.

Exemples

* Ion chlorure : Cl. L'ion CI" posseéde une charge moins. Son nombre d'oxydation (n.o.) vaut
donc -1.

¢ Dichlore : Cl.

ICl—ocill

Il n'y a pas de différence d'électronégativités entre les Cl. Le nombre d'oxydation vaut donc 0.

* Chlorure d’hydrogéne : HCI.

: e ® _O
H£g|—> H + |Cl

Cl est plus ¢électronégatif que H. On a donc n.o.(H) = +I et n.0.(Cl) = -1

* Thiosulfate ;: S;032.

O
-l — [0 +IV

o |
0—S=—S =« 0

%

* Permanganate : MnO4 (I'ion Mn est central).
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* Dichromate : Cr207* (on a I’enchainement Cr-O-Cr)

* Hypochlorite : C1O

* Peroxyde d’hydrogéne : H>O>

Utilisation

La connaissance du nombre d'oxydation permet :
* De distinguer 'oxydant (fort n.o.) du réducteur (faible n.o.)

* De connaitre le nombre d'électrons échangés — utile pour équilibrer les équations redox.

Exemples :

e Cu*+2e=Cu.

e O +4H"+4e =2H0.
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Lien avec la classification périodique

3 M Numéro atomique —{80 b |
LI Be H g —1— Symbole de I'élément (en gris : aucun isotope stable) B C

Nom de I'élément—__

Lithium Béryllium Mercure Electronégativits (¢ Bore Carbone
by ;ym Massestomique, bassesur %0 _|_"ariel Electronégativit (échelle de Pauling) o o
s 10| 15 [1: nombre de masse de Iisotope le plus stable* [ 143" 19 sm8 20| mx 25
1,:11,| 1,i;5x Energie de premiér onisation (&) p(e]lsj :r;sd‘" =t— Configuration électronique (en rouge : exception a la régle de Klechkowski) hll:;lp' 121:;13’
Pincipaut nombres doiydtion [

N a Mg (1 plus fréquent en gras) AI SI
Sodium | Magnésium Aluminium | Silicium
22,9 2431 26,98 28,09
513 09| 7,646 12 5985 15] 8,151 18
Ne] 35° Ne] 35! 3 4 5 [ 7 8 9 10 1 17 [Nel3st3p! [Ne]3s23pt
“ 2 +3 4+
K| Ca|[Sc|Ti|V |[Cr|{Mn|Fe|Co| Ni |Cu|Zn|  Ga|Ge
Potassium | Calcium Scandium Titane Vanadium Chrome | Manganése Fer Cobalt Nickel Cuivre Zinc Gallium | Germanium
39,10 40,08 44,96 4181 5094 52,00 54,94 5585 589 58,69 63,55 6538 69,72 1263
4300 08| 6,113 10| 6561 13| 6828 15| 6746 16| 6766 16[ 743 15| 7902 18| 7881 18] 7,639 18| 7728 19] 9394 16| 5999 16| 7,899 18
A 4" [A4s A 453" [A4s36 [Arl4s™3d [A4s'3E [A]4stad® [A4s 3 (A 4530 [A4stsd! [Ar4s' 30" [Ar 453" [A4s 30" 4p' | [Ar4s"3d" 4t
“ F] s 2434 2434445 2434 243444547 243 24 24 4 2 4243 244

Pour la 4°™ ligne de la classification périodique, on observe les n.o. suivants :
K* Ca?* Sc¢**  «Ti* » « V3t y « Cro" » «Mn”* » Fe3*

Remarque : K* est observé mais « Mn’" » n'est observé que sous forme MnOy™ (pas sans les atomes
0).

On remarquera donc que les numéros des 7 premieres colonnes de la classification périodique
correspondent au n.o. maximal de chaque élément.

4 ) Ampholytes redox

Il s'agit d'especes se comportant comme des oxydants et des réducteurs.

Exemple :1L'eau est un ampholyte : il s'oxyde sous forme de dioxygene et se réduit sous forme de

dihydrogene. Ecrire les 1/2 équations correspondantes ainsi que 1'équation-bilan.

Remarque : On dit que l'eau se dismute en O, et H,. La réaction inverse est appelée médiamutation.
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IT ) Piles électrochimiques

1) La pile Daniell

Z[l E pile = VDM}'V - Vﬁcmt‘.‘w ( u
‘ pont
salin
¥
| = ¢, ™ Jour] =,
(solution de sulfate (solution de sulfate
de zinc) de cuivre)
Compartiment de GAUCHE Compartiment de DROITE
Notation conventionnelle :
pont salin

y/

Métal | 10ns 10Nns | Métal

\\

Interface métal/solution

Dans l'exemple, cela donne :

Remargue : Le pont salin permet a chaque compartiment de conserver son électroneutralité. 11
permet I'échange d'ions entre les compartiments (et pas d'électrons !).
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2 ) Propriétés de la pile

L'équation de fonctionnement de la pile est la suivante :
Zn + Cu?" =Zn>" + Cu
Elle permet de déterminer :
* Le sens de transfert des électrons

On en déduit les 1/2 équations (et surtout leurs sens) :

Les électrons transitent donc du zinc vers le cuivre.
¢ Le sens conventionnel du courant

Le sens du courant i est opposé a celui des électrons.

* Les bornes de la pile et le role de chaque électrode
Les ¢électrons (charges négatives) se déplacent naturellement vers la borne + de la pile.
On en déduit donc :
Borne +:

Borne - :

L'anode correspond a 1'¢lectrode si¢ge de I'oxydation. La cathode correspond a 1'électrode siége de
la réduction.

On en déduit donc :

In=7Zn*"+2¢ —
Cu**+2e=Cu —

* La force électromotrice de la pile

La force électromotrice (fem) est la différence de potentiel a courant nul mesurée aux bornes de la
pile. On la prend par convention positive.

On a donc :

fem =

PCSI — Lycée Chrestien de Troyes 7/17



3) Loi de Faraday

Elle permet d'évaluer la charge globale échangée pendant une durée déterminée.

* La charge échangée Q peut s'exprimer en fonction du courant i et de la durée At

* La charge échangée Q peut s'exprimer en fonction du nombre d'électrons échangés ne (en
mol)

ou e est la charge élémentaire, Na le nombre d'Avogadro et F le Faraday (charge d'une mole
d'¢lectrons, F = 96500 C/mol).

*  On en déduit la loi de Faraday

I11 ) Potentiel d'électrode

1) Mesure
Dans ce cas, par définition :
. E.=E,=E .
Pt platiné ple — 78 Tatice
\‘ *> | Cu
_’ ——
gaz H, pont
salin
o
o D
0 A
L, 1 ™~ [Cu 3*] =C,
—--""'-..'.-‘ . ~ -
solution L (solution de sulfate
d'acide fort de cuivre)
Compartiment de GAUCHE Compartiment de DROITE
=I'ES.H. =|'électrode

On mesure une différence de potentiel AE entre 1'¢lectrode étudiée Ee et une électrode
référence Erer de potentiel connu (ici I'¢lectrode standard a hydrogene).

On mesure donc : AE = Eel — Erer
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2 ) Potentiel et potentiel standard

Potentiel standard d’électrode :

Une ¢électrode est dans son état standard lorsque tous ses constituants sont dans leur état

standard.

L'état standard est I'état stable d'un constituant pur sous la pression standard P = P° = 1 bar. Sous cet
état physique, l'activité de chaque constituant vaut 1.

Par exemple :

e gaz: 4 =P
gaz Po

* soluté: 4 - <

solute™

* solide/liquide pur (ou solvant) : ,—7.

Valeurs des potentiels standard E° :

Couple rédox Demi-réaction E'[V]/ SHE
Fy/F Fy (g + 2 2F (xq + 267
Au' /Ay Au' (aq) + &~ Au (s) +1.69
MnO4 [ Mn¥ | MnO4 (ag) + 8 H' (ag) + 5 & = Mn®" (ag) + 4 HhO +1.51
Ch/Cl Chig)+2& - 2.C (xg +136
A IAg T 00
Fe3*/ Fe?* Fe' (aq) +& — Fe”' +077
h/1 h(s)*2e 21 (ag) +0.54
02/ OH O1(g) +2H0 +4e + 40H (aq) +040
Cu?/ Cu Cu®* (aq)+2& ~ Cu (s) 1034
AgCl /g AgCl (s) + &= - Ag (5) + CF (aq) +02)
H'/Hy 2H' (aq) + 2 ~Hy (g 0 (par définition)
Fel* [ e Rt fag) + 2 Fe §) ~044
I | In I (g + 2e + In g ~076
HO / H 10 () +2e - H (5 + 2 OH (ag) ~083
AR A AR fag) + e 2 Al - 166
N/ Na Na* (aq) + & = Na (s) =271
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Potentiel d’électrode : Il est donné par la relation de Nernst.

Soit la demi-équation : x Ox + n e+ y H* = z Red. La relation de Nersnt s'écrit alors :

RT  a(Ox)"a(HT)Y

E=FE" n
* nk In( a(Red)? )

avec :
* R laconstante des gaz parfaits : R = 8,314 J/K/mol,
* T la température exprimée en Kelvins,
* nle nombre d'electrons echanges,
* Fle faraday : F = 96500 C/mol,
* ales activités des différentes especes.

En solution aqueuse et a 25°C, on peut utiliser une forme simplifiée de cette relation. En effet, on
aura a cette température :

RT

La relation de Nernst s'exprimera alors :

0,06  a(Ox)*a(H™)Y

n ZO(}( a(Red)? )

E=E+

Remarques :
* Retenez bien la forme simplifiée a 25 °C

» Si d'autres especes apparaissent dans la demi-équation €lectronique, il faudra en tenir
compte et rajouter leurs activités dans la relation de Nernst.

Exemples :
*  (O2e)/H20())

1/2 équation :

Relation de Nernst :
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*  (PbO2s)/Pbys))

1/2 équation :

Relation de Nernst :

*  (MnO 4aqy/Mn?*(aq))

1/2 équation :

Relation de Nernst :

*  (HgCls/Hg)

1/2 équation :

Relation de Nernst :

3) Les différents types d'électrodes
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ciible coaxial

tete
isolante
téte isolante =
Eﬂ—-fiche coaxiale ticke
blindage -‘2
bouchon du ]
. tube de §
blindage protection l:
corps solution :
conducteur central :
électrode de verre sature de KCI
corps —=H
mercure {Hg)

blindage calomel (Hg,ClL) bouchon imprégné
. liquide de de KCI saturé
élément de remplissage (tamponfpH=7)

référence interne

.-...-_m_ partie aclive cristaux dg K pastille poreuse
en excés
ELECTRODE DE VERRE ELECTRODE DE REFERENCE AU CALOMEL

Electrode de verre : Elle permet de mesurer le pH. Elle est constituée d'une fine membrane de
verre contenant une solution tampon dans laquelle plonge une électrode de référence. Les électrodes
actuelles sont généralement combinées: 1'¢lectrode de verre et la référence (souvent Ag/AgCl) sont
réunies dans un seul corps.

Electrode de référence au calomel : L'¢lectrode au calomel saturée en chlorure de potassium
(KCl) est composée de mercure métallique Hg(y en contact avec du calomel Hg>Clys). Le potentiel
pris par I'¢lectrode dépend uniquement de la concentration en ions chlorure (cf loi de Nernst).

Ainsi, pour une solution saturée en ions chlorure, la concentration ne varie pas et donc le potentiel
de I'¢lectrode est fixe. Elle sert donc d'électrode de référence pour mesurer des différences de
potentiel.

Electrodes attaquables et inattaquables

* Electrode attaquable : il s'agit d'un couple ion/métal d'un méme élément. Dans ce type
d'¢lectrode, le métal peut s'oxyder (il est « attaqué »).

Exemples : (Cu?*/Cu), (Fe*'/Fe)....

* Electrode inattaquable : il s'agit d'un couple d'ions issu d'un méme élément et associ¢ a un
métal inerte (or au platine). Le métal inerte ne pourra pas s'oxyder (on parle de métal noble).
Exemples : (MnO4/Mn?"), (Fe**/Fe*")....
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IV ) Applications

1) Diagrammes de prédominance et d'existence

Il s'agit de diagramme ou I'on place les domaines de prédominance (espéces dissoutes) et
d'existence (especes solides) en fonction du potentiel E.

On place les oxydants a hauts potentiels et les réducteurs a bas potentiels. La forme du diagramme
est:
Réducteur Oxydant
I .
E

eq

Remarque : a 'équilibre Eeq, aucune des deux espéces ne prédomine.

Applications :

o (FeX*/Fe?*)

1/2 équation :

Relation de Nernst :

Diagramme :
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» (Fe*'/Fe)

1/2 équation :

Relation de Nernst :

Diagramme : On utilisera la concentration d'équilibre ceq en ions.
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2 ) Prévision du sens d'une réaction d'oxydoréduction

On utilise une échelle de potentiels standard pour prévoir si une réaction peut avoir lieu ou
non. Un oxydant réagira avec un réducteur de plus faible potentiel standard.

E°(V)
oxvdant A réducteur
Cl, — 1,36 CI
F'"  4-077  Fe*
Cu?* —— 0,34 Cu
L0+
Fe —— -0,44 Fe

Exemples

* Est ce que Fe?' peut réagir avec Cu ?

* Estce que Fe?' peut réagir avec Cu ?

* Est ce que Fe*' peut réagir avec Cl, ?
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3 ) Détermination d'une constante d'équilibre

Soit 1'équation-bilan suivante :
Fe + Cu*" =Fe?* + Cu
avec E°(Fe?*/Fe) = - 0,44 V et E°(Cu?'/Cu) = 0,34 V.

La constante d'équilibre K° de la réaction peut s'exprimer en fonction des potentiels standard
des deux couples. I1 faut pour cela écrire les deux relations de Nernst et les égaliser a 1'équilibre
pour en déduire l'expression de K°.

1/2 équations :
* Pour (Fe*'/Fe) :
e Pour (Cu?'/Cu) :
Nernst :
*  Pour (Fe*'/Fe) :

e Pour (Cu?'/Cu) :

Constante d'équilibre K° : Par définition : K*= H tag.
6

Pour I'équation-bilan étudiée :

Equilibre : A I'équilibre les deux potentiels sont égaux. En égalisant les deux relations de Nernst,
on peut en déduire I'expression de K en fonction des potentiels standard des deux couples.
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4) Sens de fonctionnement d’une pile

Les potentiels standard des couples mis en jeu permettent d’en déduire le sens de fonctionnement de
la pile.

Exemple : Cu/Zn. Les potentiels standard sont : E°(Fe?*/Fe) = - 0,44 V et E°(Cu?*/Cu) = 0,34 V.

Echelle de potentiel :

Détermination de la réaction :

Détermination des deux 1/2 équations : (attention au sens d'écriture, elles doivent respecter le
sens de I'équation-bilan).

Détermination du role de chaque électrode :

* Anode:

* Cathode :
* Borne +:
* Borne-:
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